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RESUMO 
Propõe-se método para o teste da consistência termo-
dinâmica de dados experimentais de equilíbrio líquido-vapor pa-
ra sistemas binários, através da integração da equação da coe-
xistência. Este método dispensa a utilização de correlações pa-
ra o coeficiente de atividade e pressoes de saturação, tendo-
se mostrado de boa sensibilidade. 
A seguir, o método da equação da coexistência é uti-
lizado na análise da consistência dos dados etanol-água da lite 
ratura. Desta forma, selecionam-se conjuntos de dados isotérmi 
cos aos quais são ajustadas equações para o coeficiente de ati-
vidade, com parâmetros dep-endentes da temperatura, o que rr.elho-
ra sensivelmente o ajuste. As equações UNIQUAC e de van 
sao as qtle apresentam melhores resultados. 
Laar 
As correlações assim obtidas sao usadas na simulação 
da destilação do álcool etílico através do modelo de coluna de 
Naphtali-Sandholm. Analisa-se, por fim 1 a influência de simpli-
ficações nos cálculos termodinâmicas sobre os resultados desta 
simulação. 
ii 
ABSTRACT 
A method for testing the therrnodynamic c~nsistency 
of experimental liquid-vapor equilibrium data for binary systerns 
through the integration of the coexistence equation is proposed. 
' This method exempts from the use of correlations for both the 
activity coefficient and saturation pressures and shows a good 
sensibility. 
The coexistence equation method is then used for 
checking the consistency of ethanol-water data, found in the 
li terature. In this 'tVay, groups o f isothermal data are selected 
and equations for the activity coefficient, with temperature 
dependent parameters, are adjusted to them, inproving the fit. 
The UNIQUAC and van Laar equations shovv the best results. 
The obtained correlations are used for simulating 
the destillation of ethyl alcohol through the model of Naphtali-
Sandholm. The influence of some simplifications in the thermo-
dynamic calculations over the simulation results is verified. 
iii 
NOMENCLATURA 
A = energia livre de Helmholtz 
A 
a 
B 
B,b 
c 
c,c 
Cp 
D 
D,d 
E 
E,e 
F 
f 
G 
g 
Agij 
H 
K 
= parâmetro de van Laar (3.15), de Margules (3.18 
3.19) e de Redlich-Kister (3.20) 
e 
=parâmetro de interação de Wohl (3.16), de 
Kister (3.20) e UNIQUAC (3.49) 
Redlich-· 
= segundo coeficiente virial 
= parâmetro de Redlich-Kister (3.20) 
= parâmetro de Wilson (3.27) 
= parâmetro de Redlich-Kister (3.20) 
= calor específico à pressão constante 
= parâmetro de Margules (3.19) 
= parâmetro de Redlich-Kister (3.20) 
= função discrepância balanço de energia (4.6) 
=parâmetro de Redlich-Kister (3.20) 
= fluxo de alimentação 
= fugacidade 
= energia livre de Gibbs 
=energia livre de Gibbs residual molar (3.31) 
= parâmetros NRTL (3.38) 
= entalpia; constante de Henry 
= volatilidade 
i v 
k = constante binária de Tsonopoulos; parâmetro de Boltz-
mann (3.40) 
L = fluxo molar de líquido 
M =propriedade residual genérica (3.30); função 
pância balanço de massa {4.5) 
m = constante de Flory-Huggens (3.21) 
NC = número de componentes na mistura 
n = número de moles; coeficiente de Watson (2.32} 
P = pressao 
di sere-
p, p(O), p(l), p(Z) =parâmetros genéricos dey (3.56 a 3.63) 
Q = calor trocado; função discrepândia equilíbrio termodi-
nâmico (4.7) 
q =volume efetivo {3.17); parâmetro de superfície {3.47) 
R = constante universal dos gases; razao de refluxo 
r = parâmetro volumétrico (3.48) 
S = entropia; retirada lateral (fluxo molar) 
T = temperatura 
U = energia interna 
V = volume, fluxo molar de vapor 
x = fração molar na fase líquida 
y = fração molar na fase gasosa 
Z = fator de compressibilidadei número de correlação (te~ 
ria dos dois fluidos) 
' 
v 
z = fração volumétrica efetiva (3.17) 
Za = parâmetro de Rackett {2.25a) 
LetJta.~ Gnega.~ 
= parâmetro NRTL 
= fases 
= coeficiente de atividade r 
b = propriedade de mistura (p. ex. , 6.H=entalpia de mistura 1 
base molar) 
6 =intervalo (p. ex~, ôT, nP) 
'F. = desvio relativo médio na integração da equaçao da coe·-
A, À 
'xist.ência 
=parâmetros de Wilson (3.24, 3.28) 
= coeficient.e de atividade; fração volumétrica 
razão segmental {3.48) 
~ = fração volumétrica local (3.25) 
(3.23)' 
e ::= composição local (3.24); razão superficial (3.47) 
= desvio padrão 
n =eficiência de Murphree (4.9) 
w = fator acêntrico 
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CAPÍTULO 1 
JNTROVUÇÃO 
A grande expansao do uso de computadores digitais 1 
caracteristica marcante dos anos recentes, vem causando mudan-
ças radicais nos métodos de projeto e análise de processos, no 
campo da engenharia química. A tendência de barateamento de mi-
cro e minicomputadores, aliada à sua crescente sofisticação, já 
possibilita, nos dJas de hoje, a vulgarização do uso de recur-
sos computacionais, não só em universidades e instituições de 
pesquisa, como também na indústria, em escritórios de projeto e 
mesmo por profissionais individuais. 
Com a utilizaçã.o destes recursos pode-se obter redu 
çao considerável dos custos de pesquisa e desenvolvimento de 
processos e de projeto de unidades4 Torna-se factível, também, 
através de técnicas de otimização, a busca de soluções que mini 
rnizem investimentos iniciais, custos de operação, consumo de 
energia ou qualquer outra função objetiva pré-definida4 
Observa-se, assim, que os métodos clássicos de proje 
to vêm sendo rapidamente substituídos pela modelagem e simula-
ção digital, eliminando-se hipóteses simplificadoras, caracter]s 
ticas dos primeiros,na busca de modelos mais realistas. Dentro 
deste contexto,torna-se cada vez mais necessário o conhecimento 
de boas correlações para o equilíbrio liquido-vapor de misturas, 
dado o grande número de processos onde a quantificação precisa 
do equilíbrio de fases tem papel fundamental. 
2 
Neste trabalho é enfocado o sistema etanol-água, de 
particular interesse para as indústrias alcooleira e alcoolqui-
mica brasileiras. Utilizam-se, como base para as correlações~ 
lisadas, os dados experimentais de equilíbrio líquido-vapor~ 
tentes na lit.eratura, que, aliás, é abundante para esta mistura.. 
Surge aqui, entretanto, um primeiro problema: deste número con-
siderável de conjuntos de dados disponíveis nas 
quais os de maior confiabilidade? 
referências, 
Para se responder a esta questão, deve-se proceder 
ao teste da consistência termodinâmica destes dados. Este teste 
se baseia no axioma de que dados de equilíbrio 11 verdadeirOS 11 
(destituidos de erros experimentais) estão relacionados pelas 
equações da termodinâmica. Obviamente, valores medidos experi-
mentalmente não satisfazem de forma exata a estas relações. Sua 
consistência então, pode ser avaliada com base no grau desta 
discrepância que, caso excessiva ou sistemática, indica a incon 
sistência dos dados. 
Conforme se descreve no próximo capítulo, todos os 
testes de consistência reportados na literatura apresentam al-
gum tipo de inconveniência. Por isto, segue-se neste trabalho 
um enfoque alternativo para este teste, através da integração 
direta da equação da coexistência. Ao que consta, esta aborda-
gem não havia ainda sido adotada para verificação da consistên-
cia de dados experimentais. O método aqui proposto é testado p~ 
ra uma série de misturas, com bons resultados, e a seguir utili 
zado na análise critica dos dados etanol-água da literatura que 
trazem medida aoomposição da fase vapor. 
Uma vez pré-selecionados os dados experimentais, 
3 
passa-se à sua correlação, no sentido de se obter uma represen-
tação o mais precisa possível para este sistema. Atenção espe-
cial é dada à quantificação do desvio da idealidade da fase lí-
quida (através do coeficiente de atividade) , que tem grande in-
fluência no cálculo do equilíbrio líquido-vapor deste sistema. 
As correlações obtidas são utilizadas na análise, do 
ponto de vist.a da termodinâmica do equilíbrio de fases, de um 
processo de grande importância na indústria de álcool: a desti-
lação do etanol. Neste ponto, procura-se determinar a influên 
cia de simplificações das relações termodinâmicas (que fazem pa~ 
te dos modeJ.o.s de coluna de destlli"'\ÇÜo} nos resultados finais da si 
mulação. Objetiva-se discriminar quais hipóteses podem ser fei-· 
tas, visando simplificar o modelo e consequentemente reduzir o 
tempo de processamento, e quais alteram de forma sensível o re-
sultado dos cálculos realizados. 
CAP1TULO 2 
TESTE VA CONSISTtNCJA TERMOVINÃMTCA VE 
VAVOS VE EQUILIBRIO BINÃRIO L!QUIVO-VAPOR 
PELA INTEGRAÇÃO !l\ EQUAÇÃO VA COEXISTêNCIA 
Z. 1. 1 NTROVUÇÃO 
4 
O levantamento de dados experimentais de equilibrio 
liquido-vapor de misturas compreende a medição das propriedades 
termodinâmicas que caracterizam o sistema em estudo, a saber: 
temperaturas, pressões e composições de uma ou mais fases* Es-
tas variáveis, entretanto, estão interrelacionadas por equaçoes 
termodinâmicas, o que tornar em tese, desnecess.ária a 
de todas elas. 
medição 
Por exemplo, para sistemas binários, bifásicos, a 
regra das fases de Gibbs indica que basta se conhecerem duas va 
riãveis dentre as citadas acima, para se caracterizar o 
do do sistema. 
esta-· 
No entanto, quando se deseja considerar os desvios 
da idealidade no cálculo do equilÍbrio liquido-vapor 1 torna-se 
necessário conhecer parâmetros caracteristicos da mistura em 
questão. A sua determinação exige que, no caso de sistemas binã 
rios, sejam medidas no mínimo três daquelas variáveis. 
_Desta forma~ há métodos experimentais de obtenção de 
dados de equilíbrio(l,2,3,4,5} em que são medidas a temperatura 
{T), pressão (P} e fração molar da fase líquida (x). Neste cas~ 
5 
nao se levantam as frações molares da fase vapor (y), uma vez 
que esta medida exige maior esforço experimental, estando sujel 
to a maior incerteza(6). Uma vez medidos P, T ex, calcWa-se y 
com o auxílio de relações termodinâmicas{6). Estes métodos sao 
conhecidos genericamente sob o nome de 11 método da pressão to-
tal 11 (7). 
Apesar de só serem necessários dados de três variá-
veis dentre T, P, x e y para se correlacionar um sistema biná-
'rio, na grande maioria das referências estas quatro proprieda-
des são medidas. Hála e colaboradores{8) fazem um apanhado dos 
vários métodos experimentais e aparatos existentes, agrupando 
os primeiros nas seguintes categorias: método de destilação,ci_;: 
culação, estático, de fluxo e de ponto de bolha e orvalho. 
A medição das quatro variáveis permite que se utili 
zem os valores experimentais redundantes para testar a consis-
tência interna do conjunto de dados experimentais. 
O teste da consistência termodinâmica verifica, as-
sim,amedida em que os dados satisfazem determinada relação ter-
modinâmica. 
A relação utilizada por todos os autores para este 
fim é a equação de Gibbs-Duhem, aplicada ao excesso de energia 
livre molar da fase líquida (@E} : 
NC ~G~) ra(~~ [a(~~~ l: X. - = - dT + -- dP 
i==l ~ RT l a T ,X a P ,x ( 2 .1) 
Como: [a(~:~ 
dT 1,x RT' (2.2.a) 
6 
[ (GEj a RT' 
'élp T,x 
(2.2.b) 
RT 
~[a(~:~ -E ln yi ~ Qi_ 
ani T,P, RT 
n/í 
(2.2.c) 
Vem: 
NC ~HL A../" r. x. dtny i ~ dT + dP 
i=l ~ RT 2 RT 
(2.3.a) 
No caso de sistemas binários, a equaçao (2.3.a) toma 
a seguinte forma: 
dP (2.3.b) 
Se nao houvesse erros experimentais, o conjunto de 
valores medidos de P, T, x e y satisfaria de forma exata a 
equaçao (2.1). Como a qualquer medição estão associados erros 
aleatórios ou sistemáticos, os dados reais não obedecerão exata 
mente a esta equação. Esta discrepância pode, assim, servir co-
mo indicação da consistência interna destes dados. Embora nada 
garanta que valores inconsistentes nao possam fortuitamente sa-
tisfazer a relação (2.1), caso ela nao seja verificada com cer-
teza os dados não são consistentes. 
De qualquer forma,este teste é de grande utilidadena 
avaliação da qualidade de um conjunto de medidas. 
Neste capítulo s&o apresentados os vários tipos de 
teste que a literatura reporta e, a seguir, é desenvolvido um mé 
todo baseado na integração da equação da coexistência._ 
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2.2. REVISÃO BIBLIOGRÃF!CA 
Conforme mencionado no ítem anterior, todos os tes-
tes de consistência da literatura baseiam-se na equação {2.1). 
Qualquer conjunto de dados experimentais de equilí-
brio apresentará desvios entre as variáveis calculadas com base 
em {2 .1) e aquelas obtidas a partir das medições, em conseque.!}_ 
cia dos erros intrínsicos aos equipamentos utilizados. O conju~ 
to de dados será considerado inconsistente se estes desvios se 
m~strarem sistemáticos ou mesmo aleatórios com valores excessi-
vos segundo determinado critério, característico do teste empr~ 
gado. 
Todos os métodos de tratamento de dados de '1. equ1 l-
brio líquido-vapor (e, portanto, também os testes de consistên-
cia) podem ser enquadrados na classificação proposta por Ljun-
glin e Van Ness(9): métodos direto e indireto~ 
A distinção entre as duas abordagens está na utiliza 
çao do coeficiente de atividade dos componentes na fase líquida 
(y1 ) para o cálculo do equilíbrio. O método direto dispensa o 
uso dest.a propriedade, enquanto que no indireto ela é essen-
cial4 A análise da Literatura indica gue os testes de consistên 
cia termodinfunica mais amplamente utilizados são baseados no roé 
todo indireto. 
Um problema comum a todos os testes é a avaliação 
do segundo membro da equação (2.3). Dada a escassez de dados de 
propriedades de mistura, é muito comum considerar entalpias e 
volumes de mistura desprezíve_is. 
Esta aproximação é razoável para dados medidos iso-
8 
termicamente, pois o termo ôvL/RT é, normalmente, pequeno face 
aos demais{lO). Entretanto, para dados isobáricos, dependendo 
do par de substância envolvidas 1 o termo ~HL/RT 2 pode ser signi 
ficativo, devendo-se ter cautela antes de desprezá-lo. Apesar 
disto, muitas vezes esta hipótese tem de ser feita, devido à 
escassez de dados experimentais de 8HL, principalmente em temp~ 
raturas próximas às dos dados de equilíbrio liquide-vapor. 
Na exposição que se segue são resumidos os métodos 
de teste de consistência referidos na literatura para um siste-
ma com duas fases e dois componentes. 
O teste mais trivial é denominado método da deriva-
da(lO). A partir de (2.3 .. b), considerando l1HL=l1VL=O, e lembran-
do que, para um sistema binário, dx1=-dx2 , chega-se a: 
( 2 • 4) 
Neste método, calculam-se os y 1 a partir dos dados 
experimentais (vide item 3.2) e, então, determinam-se graficarr.eg 
te as derivadas que aparecem em (2.4). Se os dados sao consis-
tentes, a relação (2.4) será satisfeita, dentro de limites de 
precisão pré-estabelecidos. 
Este teste diferencial (pois lida com a equaçao de 
Gibbs-Duhem na forma diferencial) é, entretanto, muito grosse! 
ro(lO), em face da dificuldade de obtenção de derivadas precllias 
envolvendo uma propriedade não diretamente medida (yi). Na prá-
tica, este teste é utilizado de forma apenas qualitativa, na ve 
rificação dos sinais das derivadas dlnyi/dx1 , que devem ser sem 
pre iguais em toda a faixa de concentrações. 
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Um método ainda largamente usado é o teste global 
da área, ou de Redlich-Kister-Herington{ll),(l2), (13),{14). Es-
te é um teste integral, pois integra a e-::pressão(2.3b)em toda a fai-
xa de x e T ou P. A relação resultante é: 
L ~T 
RT 2 
llvl'dP 
RT 
(2.5) 
O termo com 6VL,presente para dados não-isobáricos, 
' é sempre desprezado. ~ também comum admitir-se, para dados não-
isotérmicos, bHL=O. No entanto, Herington(l3) propõe método se-
roi-empírico para considerar, de forma aproximada, a entalpia de 
mistura da fase liquida. 
De qualquer maneira, e apesar de seu largo uso, o 
teste global da área (na forma da equação (2.5)) é um tanto 
restrito para verificar a consistência interna de uma série de 
daãos, por dois motivos principais: a possibilidade de erros se 
anularem quando se integra {2.3) em toda a faixa de concentra-
ções(l5),{16), e o fato de não se utilizarem os valores medidos 
de pressão quando se calcula (2.5) (6). Com efeito, quando se 
faz o quociente fn(yl/Y2), as pressões totais (P) se anulam,per-
manecendo apenas o quociente P~/P~ (vide item 3.2). Assim, o 
teste global da área verifica apenas se o conjunto de dados é 
coerente com relação às pressões de saturação dos componentes 
puros adotadas. 
Os aspectos negativos citados acima podem ser conter 
nados, ao menos em parte, quando a integração de (2.3) é feita 
em intervalos pequenos. Este é o teste local da área(16), que 
se baseia na relação (17): 
- ll../" dP) = 
RT 
f(a,b) 
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onde a e b sao dois pontos experimentais contíguos. O espa~en 
to da função discrepância f(a,b} ao redor do valor nulo indica 
a consistência dos dados. A partir de uma análise de erros, Ul-
richson e Stevenson(l6) determinam variâncias def(a,b) a p:n:tir dcs ~ 
vias padrão das medidas. Com base nesta análise, os autores 
concluem que o teste local da área não é sensível a erros na 
concentração da fase líquida· {x) .. 
Outro enfoque para o teste da consistência é utili-
zar a equação de Gibbs-Duhem em sua forma diferencial(l8): 
/l../" dP 
+ (2. 7) 
O membro da esquerda é calculado a partir da curva 
de GE em função de x, obtida no tratamento dos dados. o membro 
da direita é determinado diretamente dos valores experimentais, 
sendo que as propriedades de mistura sao, em geral, despreza-
das. O principal lnconveniente deste método é o mesmo do 
da derivada: a dificuldade em se obterem derivadas de 
aceitável (lO).Liebermann e Fried(l9} 'propõem integrar 
comparando os, valores de GE assim obtidos~ -com aqueles 
método 
precisão 
calou.J,a~ 
dos a partir do modelo de interação da fase líquida adotado. 
_Todos os testes vistos até aqui apresentam um probl~ 
ma comum: baseiam suas conclusões quanto à consistência de um 
conjunto de dados nas discrepâncias entre propriedades que nao 
foram diretamente medidas {GE, Yi>· 
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Para contornar esta restrição, Van Ness e colaborado 
res(6} propoem métodos nos quais a verificação da consistência 
de um conjunto de dados se dá pela comparação entre valores me-
didos e calculados de uma propriedade levantada experimentalmen 
te, mas não utilizada na correlação dos dados de equilibrio. 
Conforme já citado, são necessárias apenas três va-
riáveis do conjunto P-T-x-y para se correlacionar um sistema bi 
fásico. A quarta variável pode, então, ser calculada e compara-
da com os valores experimentais. 
Das várias combinações possíveis, a utilizada siste-
maticamente como teste de consistência consiste em calcular y 
a partir de P, T e x(6), (20) ~ Os desvios Ay1=ycalculado-yexper. 
indicam a consistência dos dados~ Este métoà.o é normalmente de-
nominado teste de Van Ness-~enslund. As equações empregadas 
sao: 
V. (P-P7)] 
-l l 
e RT ( 2. 8) 
GE 
.l.ny.=~ + (1-x,l 1 RT ...... (2.9) 
(2.10) 
O subscritos em (2.9} indica que a derivada é calcu 
lada ao longo da curva de saturação. A equaçao (2.9} é, na ver-
dade, aproximada, pois são desprezadas ~vL e ~HL, respectivame~ 
te para os casos isotérmico e isobárico. 
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O método resolve (2.8) a (2.10), através de procedi-
mente iterativo, obtendo-se valores de Ybalculado que serão com 
parados com os dados experimentais. 
O incoveniente desta metodologia é a necessidade de 
se admitir "a priori 11 um modelo para §.E.Fredenslund e colabora-
dores (20) propõem pol.lil3mi.os de Legendre até 6~ ordem. Os parâme-
tros do modelo são ajustados, durante o processo iterativo, de 
forma a minimizar a diferença entre as pressões medidas e cale~ 
ladas por (2.8) 1 em procedimento baseado no método de Barker(2l). 
Outra hipótese, é a solução direta de (2.8) através da técnica 
de colocação ortogonal. 
E A admissão <~a prioriu de um modelo para G implica 
em que se utilizem na avaliação da consistência de um conjunto 
de dados expressoes empíricas ou semi-·emp.Íricas cujos parame-
tros são obtidos dos próprios dados que estão sendo testados.E~ 
te fato pode levar à diminuição da sensibilidade do~te, part~ 
cularmente para misturas com forte desvio da idealidade(7). 
Os testes de consistência descritos acima são todos 
baseados no método indireto, uma vez que usam valores de Yi ou 
GE • • para os calcules do equil~brio~ Techo(23) propoe um enfoque 
diferente do problema, para o teste de dados isotérmicos, admi-
tindo õvL=o. Este autor ajusta por mínimos quadrados os valores 
medidos de P e y em função de x, usando polinômios ortogonais. 
Estas expressões são substituídas diretamente na equação de 
Gibbs-Duhem e os dados são considerados consistentes quando os 
resíduos assim obtidos forem próximos de zero. Esta abordagem 
dispensa o cálculo de Yi~ou GE, baseando-se, portanto, no méto-
do direto. Entretanto, ela tem dois inconvenientes: só -e 
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aplicável no caso isotérmico e necessita de regressoes polino-
miais de P e y em função de x as quais, conforme demonstra van 
Ness(24), podem conduzir a resultados inconsistentes, falseando 
o teste. 
Um procedimento alternativo, sugerido por Van Ness e 
colaboradores(6) consiste em se utilizar o método direto para o 
cálculo de y a partir dos valores experimentais de P, T e x, 
através da resolução da equação da coexistência (7) , {8) 1 (9} 1 {24) ,(25) 
(26} ,(27}, que relaciona de forma termodinamicamente exata pre~ 
são, temperatura e composição de um sistema em equilÍbrio de fa 
ses (sua descrição detalhada é feita no item 2.3). Através da 
integração numérica desta equação, calcula-se y ponto a ponto, 
a partir dos valores de P í T e x. A diferença entre os y calcula 
dos e medidos indica a consistência dos dados. 
Van Nesse colaboradores(6} afirmam que esta integr~ 
çao é problemática, recomendando a utilização do método de Van 
Ness-Frede.nslund.No entanto, conforme é visto adiante, a resolu 
ção da equação da coexistência não traz dificuldades de qual-
quer natureza. 
Assim, o método da equaçao da coexistência pvssui as 
vantagens do método de Van Ness-Fredenslund{teste ponto a ponto 
com base na diferença Ycalculado-yexperimental), além de outros 
adicionais de considerável importância: dispensa a admissão ''a 
priori 11 de um modelo de interação da fase líquida e não necess.!_ 
ta de valores de pressão de saturação dos componentes puros (P~). 
Este último aspecto é de importância fundamental.Q~ 
do se utiliza o método indireto os valores de P~ 
~ 
{empregados 
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para determinar a fugacidade de referência de yi) influem sensi 
velmente nos resultados dos cálculos do equilíbrio(6). Desta 
forma, se os valores P~ nao forem coerentes com os dados de 
equilíbrio, poder-se-á chegar a conclusões errôneas. O proble-
ma se agrava na medida em que a maioria dos autores não leva~ 
dados de saturação dos componentes puros. van Ness e colaborado 
res(6) propÕem que, quando isto ocorrer para dados medidos iso-
s termicamente, sejam adotados valores de P. a partir de uma ex-
J. 
trapolação das pressões medidas. Mas,quando se correlacionam da 
dos a P constante, este artifÍcio não é útil 1 uma vez que se ne 
cessita calcular vários dado que T varia. 
Com o método direto estas dificuldades imediatamente 
desaparecem, pois não é necessário o cálculo de yi e, portanto, 
s de P i. 
Surpreendentemente, o método direto nao tem sido usa 
do como instrumento de rotina para análise da consistência de 
dados de equilíbrio binário, embora a equação da coexistência 
já seja conhecida há tempo como procedimento para o cálculo de 
composições na fase vapor, principalmente para dados levantados 
a T constante {7,8,9,25,26,28,29,30). Exerr:plos de aplicação pa-
ra dados isobáricos são bem mais raros (8,9). Entretanto, ne-
nhum destes cálculos tem o enfoque de teste de consistência. 
2.3. EQ.liAÇÃO GERAL VA COEXJSTtNCJA 
A equação geral da coexistência relaciona, a partir 
dos critérios de equilibrio de fases, pressões, temperaturas e 
composições de um sistema. Em sua forma mais genérica, tal 
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equação se aplica a sistemas multifásicos, multicomponentesw 
Has,neste caso, sua resolução significa integrar um conjunto de 
equaçoes diferenciais parciais (vide apêndice 1) • 
Quando se lida com sistemas binários 1 bifásicos, a 
solução se to:rna consideravelmente mais simples pois, neste ca-
so, recai-se em uma equação diferencial não-linear. 
A dedução da equaçao geral da coexistência, conforme 
as referências (9 e 25) 1 é descrita no apêndice 1. Para o caso 
de sistemas com duas fases e dois componentes, em equilíbrio lí 
quido-vapor, esta equação toma a seguinte forma: 
(2.11) 
Entretanto, a forma da equaçao (2.11} nao é a mais 
conveniente. Uma vez que dados de equilíbrio líquido-vapor sao 
levantados a T ou P constante, é interessant.e utilizar as segui!! 
tes expressões, que decorrem imediatamente de {2.11), conforme 
mostra o apêndice 1: 
e (2.12) 
( 
ay1) = 
3T P 
(2.13) 
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A relação {2.12) denomina-se equaçao isotérmica da 
coexistência, e é útil quando se correlacionam dados medidos a 
T constante. 
A relaçãoa.l3} é a equaçao isobárica da coexistênci~ 
empregada quando se analisam dados levantados a P constante~ 
A resolução de (2.12) e (2.13) permite que se obte-
nha um conjunto de valores de y consistente com os dados expe-
rimentais de P, Te x. A comparaçao destes valores com os y me-
didos serve, assim 1 como indicativo da consistênci3. interna dos 
dados. 
2. 4. INTEGRAÇÃO VA EQ_UAÇÁO VA COEXISTENCTA 
Conforme já referido no item 2.2, a integração numé-
rica da equação da coexistência é tratada por vários autores, 
(embora sem o enfoque de teste de consistência) ,principalmente 
no caso isotérmico. A equaçao isobárica (equação (2.13)) não é 
muito abordada na literatura. As variações que existem entre as 
referências estão basicamente centradas na escolha de diferentes 
correlações e hipóteses simplificadoras para o cálculo das pro-
priedades termodinâmicas necessárias à resolução de {2.12} e 
{2.13}: zV, zL, Hy, HL, ~i· 
As equações (2.12) e {2.13), no entanto, têm uma ca-
... azaz(. racter~stica singular: os pontos x 1=y1=0, x1=y1=1 e x 1 =y1 aze~ 
tropa) são descontinuidades. Desta forma, torna-se necessária 
uma análise da estabilidade destas equaçoes, no sentido de se 
verificar o caminho estável de integração. 
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2.4.1. Aná!~õe da Eõtab~l~dade da Integ4ação 
A inicialização da integração de (2.12) e (2.13) 
é, corno já se viu, problemática, uma vez que os pontos corres-
pondentes aos componentes puros e a um eventual azeótropo sao 
descontinuidades. A determinação do sentido estável de integr~ 
ção, é feita a partir da análise da estabilidade das equaçoes 
nas descontinuidades. 
Com efeito, conforme afirmam as referências (24,26, 
'28), a integração de (2.12) e (2.13) deve partir de~~ ponto 
instável, dirigindo-se a um estável. Isto se torna claro ao se 
analisar a figura 2~1. 
O ponto x1=y1 =1 da figura 2.1 é uma singularidade e~ 
tável, enquanto que x1=y1=0 é um ponto singular instável. A ob-
servação da figura indica que o sentido de int.egração para que 
haja convergência 1 deve ser de x 1 =y1 =0 para x1 =y1 =1, ou sejardo 
ponto instável para o estável. 
O sentido de integração de (2.12) e (2.13) rode, en-
tão, ser obtido com base no estudo da estabilidade dos pontes s~ 
gulares destas equaçoes. Esta análi.se é feita, para a equação .4: 
sotérmica, nas referências (24,26,28). A equação isobárica, que 
não é enfocada nestas referências, é tratada no apêndice 2 des-
te trabalho. 
Pode-se resumir as conclusões desta análise da se-
guinte maneira: a integração da equação isotérmica da coexistêE 
cia deve ser feita sempre no sentido das Eressões crescentes. A 
equação isobârica da coexistência, por sua vez, deve ser sempre 
integrada no sentido das·· temperaturas decrescentes. 
p 
200 
150 
o 
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FIGURA 2.1 - Integração de {2.12), a partir de vári~s iniciali-
zaçoes para um sistema que obedece à Lei de Raoult. 
In Van Ness ( 24) 
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A integração se inicia no primeiro ponto experimen-· 
tal, obedecida a orientação acima descrita. Caso teriliaro sido le 
vantados dados dos componentes puros ou do azeótropo, pode ser 
necessário inicializar a integração em um ponto singular. 
A tabela 2.1 resume as conclusões obtidas para os vá 
rios tipos de sistemas existentes, com componentes sub-·crí ticos. 
As derivadas necessárias à inicialização são deduzidas no apên-
dice 3, para a equação isobã.rica .. 
Quando a integração parte dos componentes puros, o 
primeiro valor calculado de y é dado, no caso isotérmico, por: 
(2.14) 
onde o asterisco significa que P é a pressao de satu:r.:ação de um 
dos componentes puros {à temperatura do sistema) e llP é o inter 
valo de integração. Para o componente (1) puro, y 1 (P*)-=-l e para 
o (2) puro, y 1 (P*)=O. 
Quando se integram dados isobáricos a partir dos com 
p011entes puros, a inicialização é análoga: 
( 2.15) 
Para determinar (dyl/dP) e (dy1 /dT) é necessário co 
nhecer, respectivamente, as derivadas (dx1/dP)* e (dx1/dT)* (vi 
de tabela 2.1). Estes valores podem ser obtidos numérica ou gr~ 
ficamente. Neste trabalho, estas derivadas são obtidas através 
do método "spline" (vide item 2.4.4). 
Quando a integração parte de um azeótropo a iniciali 
TABELA 2.1: Sentido de integração da equação da coexistência - componentes sub-críticos 
IPO DE SISTEMA DIREÇAO DA INTEGRAÇAC INICIALJ.ZAÇAO 
isotermico nao do componentelL?puro (~) of2-z2 'a x1J o] azeotrópico para o componente (1) 
jpuro(*) 3P T P 3P T 
isotermico com dos componentes puros I \ o ["v L ( ) ol ( y L v 1 azeótropo de má nara o azeótrono (*) '?Yr J = "2-3 2 ax1 , ay1 = z 1-z 1 . + ax1 xima pressão{~ ~3P T P ;)P T J ;)P T {P[l+Clrn~J!ayl)Pj ;)P ~} to máximo nã 
curva P-x) 
isotermico com 
azeótropo de roi. do azeótropo psra os r (R) 3yl l Faz \nima pr~ssão(r::oll componentes puros(*) --- = - 1+ 1+ ---to. de m1nimo na dxl T 2 Daz 
curva P-x) 
isobarico nao do componente (2) purc (~ylr = [- ~ +( axf] azeotrópico para o componente (1) puro (**) a T P RT · aT P 
isobarico com dos componentes puros ~ t [ LV ~ n \ r LV ( r azeótropo de má Y1 !!2 axl 3 Y1 !!1 ax1 jxima pressão(];o~ para o azeótropo(**) 
-;p p= -RTz+-;p p; ã'i' p=tT'[l+(atn~i/@yllp,T] aT p} jto de mínimo na 
curva '1' -x) 
isobarico com 
azeótropo de rní. do azeótropo para os (~y1) az = 1 ( 1 +Vl + Qaz' ) !nirna prt;ssão(po~ componentes puros(**) jto de maximo na a xl P 2 Paz 
curva T-x} 
- --------- ---------- ---·· ···---- ------ --- -- -
OBSERVAÇÕES: componente (l): mais volátil; superscritos: O=comp(2)puroi l=comp(l)puro; az=azeó 
tropa 2 2 [ 2 Jaz F =4 az( 1- az) (ZV-ZL) (a .1. P/' )az. Q = 4 az(l- az) (HV-HL)az a (-1/T) az Y1 Yl n oxl T ' az Y1 Y1 - - 2 
ax1 P 
az ~v az 
0 az=l+yl (a.l.n<j>l/oy1)P,T' [ az -v az ] P az=-R l+yl (aln<j>ljayl)P ,T 
{*)sentido:P crescente; (**)sentido:T decrescente N o 
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zação tem de ser feita de outra forma, uma vez que 
e (dy1 /dT)az sao indeterminados. Neste caso, utilizam-se as de-
rivadas (dy1/dx1 )az indicadas na tabela 2.1, calculando-se o 
primeiro y por: 
az y 1 (x Hx) (
dy1 )az 
= yaz + 'x 
-- u 1 
onde, no caso isotérmico: 
e no isobárico 
dx1 
az 
- X 1 
(2.16.a) 
(2.16.b) 
(2.16.c) 
Os valores de x1 (Paz+fiP) e x1 {Taz+6T) sao também for 
necidos pelo método 11 spline 11 de interpolação. 
2. 4. 2. CoJUtelaçõ e-'.0 T e.Jtmad..Lnâmic..ctl 
Para se integrar as equações (2.12) e (2.13) é ne-
cessário estimar uma série de propriedades termodinâmicas,quais 
sejam: fatores de compressibilidade, entalpias molares {em am-
bas as fases} e coeficientes de fugacidade dos componen·tes na 
fase vapor. Como é sabido, o cálculo destas propriedades pode 
ser feito a partir de equações P-V-T, dados de calor específico 
no estado de gás ideal e entalpias de vaporização. 
O critério deste trabalho para a escolha das correla 
çoes necessárias consiste em empregar equações bem conhecidas 1 
amplamente utilizadas em cálculos P-V-T e de entalpias de subs 
tâncias puras e de misturas, e que têm, portanto, 
disponíveis para grande número de substâncias. 
parâmetros 
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2.4.2.1. Equaçõe~ P-V-T 
A maioria das referências que tratam da integração 
da equaçao da coexistência (vide item 2.2) admitem fase vapor 
ideal e desprezam o volume molar da fase líquida. Estas hipóte-
ses simplificam consideravelmente a forma das equações (2.12) e 
(2.13), que se tornam respectivamente: 
{2.17) 
e 
Entretanto, quando se dispõe de recursos comput.aciQ 
nais, a consideração dos desvios da idealidade pode ser feita 
sem problemas. 
Com efeito, vários autores que tratam da integração 
de {2.12) não adotam estas hipóteses simplificadoras,levando em 
conta, ao menos de forma parcial, os desvios da idealidade. 
While e Lawson (28) desprezam -f (e portanto zL) I rtas 
considBram a não-idealidadc d~ fase vapor, utilizando a 
ção de Redlich-K\vong para calcular z V. 
equa-
Ljunglin e Van Ness(9) levam em conta o volume molar 
da fase liquida, mas desprezam o volume de mistura. A fase va-
por é descrita pela equação virial série P, truncada no 29 ter-
Inc. Os autores afirmam que a hipótese de fase vapor ideal aume!!: 
ta em 1% o erro nos cálculos de equilíbrio da mistura etanol-
tolueno. 
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Arnarante(26} e d 1 Âvila e Amarante(31) utilizam a 
equaçao de Soave para descrever ambas as fases de misturas de 
hidrocarbonetos~ Esta abordagem permite a solução da equação da 
coexistência ent regiÕes próximas à crítica, e mesmo quando um 
componente é supercrítico. 
Dentro dos critérios descritos acima 1 opta-se neste 
trabalho, pelas seguintes equações P-V-T~ 
termo: 
com 
- Fase vapor: equação virial série P, truncada no 29 
BP 
= 1 + 
RT 
(2.19) 
(2.20) 
outros termos que aparecem em (2.12) e (2.13) sao ex 
pressos por (vide apêndice 4) : 
(2.21) 
e (2.22) 
Para o cálculo do 29 coeficiente virial (B) , uti.li-
za-se preferencialmente a correlação de Tsonopoulos(32). Quan-
do, para algum componente, inexistem parâmetros desta correla-
ção, utiliza-se a equação generalizada de Hayden-O'Connell{33,34). 
A correlação de Tsonopoulos é usada preferencialmente por apr~ 
sentar resultados ligeiramente superiores à de Hayden-0 1 Connell, 
além de ter forma mais simples(32). 
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No apêndice 5 estão descritas ambas as correlações. 
- Fase líguida: o coeficiente de compressibilicJade da 
fase líquida é calculado a partir do vol1we molar desta fase: 
RT 
O valor de yL é dado por: 
2 
I 
i=l 
(2.23) 
(2. 24) 
onde b.VL é o volume de mistura da fase líquida 1 com estado pa-
drão referido aos componentes puros na zr,esma temperatura, pres-
sao e estado de agregação do sistema. Note-se que esta referên-
cia implica na adoção de estados hipotéticos para pelo menos um 
dos componentes 1 em pelo menos uma faixa de frações molares 
fato aliás corriqueiro em cálculos de equilíbrio liquido-vapor. 
L Os volumes molares dos componentes puros {V.), calcu __ , 
lados na temperatura do sistema, são dados pela equação de 
Rackett, modificada por Spencer e Danner(34,35): 
com 
e 
v~ 
-1 
RTc. 1 
= __ 1(za.) i 
1 
Pci 
= 1,00 + T 1,00- --
Te. 
1 
2/7 T 
f ;y-<0 175 
c i 
(2.25.a) 
(2.25.b) 
No item 2f4.5 será analisada a influência de nvL nos 
resultados da integração;da equação isotérmica da coexistência. 
Cumpre salientar que as equações P-V-T ~ erop~s 
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nao permitem a utilização do método direto quando um componen-
te é supercrítico, ou em faixas de pressão muito elevadas* No 
entanto, esta não é uma restrição intrínseca do método; desde 
que se disponha de equações P-V-T válidas nesta região, como a 
proposta por Amarante{26), a equação da coexistência pode ser 
integrada. 
A dificuldade na utilizaç5o deste método nas proximi 
dades da região crítica está justamente na carência, para um 
grande número de misturas 1 de equaçoes P-V-T de boa precisão nes 
ta faixa de pressões e temperaturas,o que é reflexo da carência 
de dados experimentais P-V-T de misturas nesta região. Este fa-
to se agrava no caso de misturas com componentes polares~ 
O sistsna etanol-água é exemplo típico. Ravagnani e 
d'Ãvila(36,37), propõe correlação P-V-'1' para este sistema ba-
seada na equação de Soave-ReUl1.ch-I'\\>long(38 1 39), válida para al-
tas pressões. Os parâmetros desta correlação, entretanto, sao 
ajustados a partir dos Únicos dados da mistura a altas pressões 
disponíveis (40 ,41) - que são dados de equilíbrio liquido-var:or. 
A utilização desta correlação no método direto fica, assim, co~ 
prometida, pois, ao utilizá-1?, não se estaria testando a qual.:J: 
dade dos dados experimentais de equilíbrio mas, simplesmente, a 
qualidade do ajuste da correlação P-V-T~ 
:t: importante notar que a confiabilidade deste método 
corno teste de consistência se baseia no fato de que as correla 
çoes aqui empregadas na integração da equação da coexistência 
não têm, em geral, seus parâmetros ajustados a partir de dados 
de equilíbrio. 
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Na realidade 1 os parâmetros das regras de mistura 
das equações de predição do segundo coeficiente virial podem, 
eventualmente, terem sido obtidos a partir de dados de equili-
brio. No item 2.4.5 é testada a influência da constante biná-
ria característica de Tsonopoulos (kij) no resultado da integr~ 
çao. 
2. 4. 2. 2. ciitwto de entatplaó 
Para se integrar a equaçao isobárica da coexistência 
(equação (2.13)) é necessário método confiável de cálculo de 
ent:alpias. A metodologia de cálculo aqui utilizada é exposta a 
seguir 
- Fase vapor 
dos 
Na equação (2 .13) aparecem entalpias molares parciais 
-v componentes na fase vapor (H1 ). Como a entalpia de mistura 
nesta fase normalmente n~o tem valor significativo em face das 
entalpias de vaporização (!!~V), admite-se que a fase vapor é 
solução ideal, conforme sugerem Ljunglin e Van Ness(9). Então: 
-V V H ~H. i -~ (2. 2&} 
A entalpia molar dos componentes puros na fase va-
por é determinada a partir da relação termodinâmica: 
Admitindo 
JT O Cp. 
- ~ 
To 
dT (2.27} 
refe-
rência é gás ideal a O K) e adotando a equação virial série P 
truncada no 29 termo, imediatamente vem: 
dB .. 
= (B - ~)P 
ii dT 
T 
+ f 
o 
o Cp. 
- ~ 
dT 
Os valores de calor molar no estado de gás 
(~p0 ) são dados por (42): 
com as constantes A1 , B11 c1 e Di da referência (42). 
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(2.23) 
ideal 
(2. 29) 
As derivadas do segundo coeficiente virial, (dB, J /d'l') , 
L 
sao calculados analiticam~nte (vide apêndice 5) ~ 
- ~ Líquid~ 
No 29 membro da equaçao (2.13) aparece a entalpia 
molar da fase liquida (HL) . Esta propriedade pode ser calculada 
a partir das entalpias molares dos componentes puros 
L 
x.H. ~-~ 
Adota-se como estado padrão da entalpia de 
L (H.) por: 
--l . 
(2.30) 
mistura 
da fase líquida {LlHL) as substâncias puras, na mesma tempera tu-· 
ra, pressao e estado de agregação do sistema~ Assim como ocorre 
com bVL, esta referência de LlHL leva à admissão de est-ados hip~ 
téticos. 
O efeito de MIL nos cálculos relacionados com a equ~ 
çao (2.13) é analisado no item 2.4.5~ 
As entalpias dos componentes puros na fase liquida 
são calculados por; 
( 2. 31) 
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onde H~ é dada por (2.28) na temperatura e pressao do sistema e 
-1. 
a entalpia de vaporização de cada componente (H~V) 
-1. é tomada na 
temperatura do sistema, conforme a correlação de Watson(42): 
(2.32) 
Valores do coeficiente n sao indicados nas referên-
cias (42,43}6 Na ausência de indicação na literatura 1 adota-se 
n=0,38 1 conforme recomenda a referência (42). 
V LV Os valores calculados de H. e H. estão, assim, coe-
-J.. -l 
rentes com o estado padrão adotado para ôHL. Note-se que nenhu-
ma correlação empírica de lüiL, ao menos na faixa de pressoes 
abrangida aqui 1 considera a influência de P nesta propriedade~ 
Na maioria das referência que tratam do teste da coE 
sistência de dados de equilíbrio, os critérios para aceitação 
de um conjunto de dados como consistentes são justificados empi 
ricamente, e definidos de forma arbitrária.Ulrichson e Steven-
son(l6), enfocando o teste da área, tentam basear o julgamento da 
consistência a partir das variâncias esperadas dos erros exper! 
mentais. 
Já Van Nesse colaboradores(6) 1 considerando o teste 
de Van Ness-Fredenslund,propõem que se verifique o espalhamento 
dos desvios t:.y = Ycalculado - Yexper-imental ao redor do valor 
zero: para que os dados sejam considerados consistentes, este 
espalhamento deve ser aleatórioo 
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Esta sugestão é adotada neste trabalho como um pri-
meiro critério qualitativo de consistência: caso a distribuição 
dos desvios seja marcadamente sistemática, o conjunto de dados 
é considerado inconsistente. Esta avaliação, entretanto, tem 
certo grau de subjetividade pois, embora muitas vezes fique pa-
tente que a distribuição dos desvios é viciada, outras tantas 
vezes tal distribuição não permite uma conclusão definitiva. Ve 
rifica-se, assim, a necessidade de um segundo critério, mais ob 
jetivo. 
O segundo critério adotado aqui é reflexo da própria 
aplicação do método da equação da coexistência e da comparaçao 
dos resultados obtidos com os de outros testes de consistência. 
Em outras palavras, verifica-se que quando o desvio relativo .mé 
dio 11 = )Ycalculado-YexperimentaliiYexperimenta.l obtido ao se 
aplicar este método é menor ou igual a 2%, os dados são, na majo 
ria das vezes, considerados consistentes por dois outros tes-
tes: global da área (Redlích~·Kister-Herington) e Van Ness- Fre-
denslund- conforme a referência (44). 
Assim, admite-se que o segundo critério para que se 
consíd0re um conjunto de dados consistente é que seu desvio re-
lativo médio seja menor ou igual a 2%~ 
Na verdade, uma comparaçao de desvios para misturas 
diferentes não é quantitativamente rigorosa, pois os valores de 
y são calculados a partir de correlações que, obviamente, nao 
ajustam com o mesmo rigor dados P-V~T ou de entalpias de vapori 
zação para substâncias diferentes. Quando se comparam vários 
conjuntos de dados da mesma mistura, entretanto, os desvios ob-
tidos refletem de forma exata a qualidade de um conjunto em 
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relação aos demais. 
De qualquer forma, os critérios de consistência aqui 
propostos não devem ser encarados de forma rígida. Pode haver 
situações em que eles se mostrem muito severos para os dados 
disponíveis ou, ao contrário, pode ser que o limite de 2% seja 
muito elevado em face dos resultados obtidos para uma série de 
dados envolvendo um determinado sistema. 
• 2.4.4. P4o~edimento Compu~aclonaZ 
As equações isotérmica e isobárica da 
sao não-lineares de primeira ordem: 
consistência 
( 2 • 12) 
(2 .13) 
Sayegh e Vera(45) apresentam uma I.'evisão de métodos 
de cálculo de pressões de bolha que dispensam a adoção "a pri;:: 
ri 11 de modelos para o coeficiente de atividade. Um destes procs: 
dirnentos consiste na integração da equação isotérmica da coexis 
tência4 
A solução numérica desta equaçao é usualmente obtida 
através de método de integração pas,;o a passo { 9, 2 3 1 26 1 28,29, 45, 
46). Esta abordagem é muito simples do ponto de vista cornpillaci~ 
nal, necessitando também-~ de pequeno espaço de memória~ 
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Um enfoque alternativo{45), seria a solução simultâ-
nea de (2.12) em todos os pontos de malha, através da minimiza-
çao de funções discrepância onde as derivadas sao calculadas 
por diferenças finitas. Enquanto a integração passo a passo -e 
problema de valor inicial, o método simultâneo é, em Última ana 
lise, um problema de valor no contorno, requerendo, assim, al-
goritrno computacional mais complexo para sua solução. 
A desvantagem do método passo a passo est.á exatamen-
te no fato de ser um problema de valor inicial: no processo de 
integração nao se consideram as informações contidas nos pontos 
subsequentes, ainda não atingidos. Neste aspecto, a solução si-
multânea é superior. Entretanto, Sayegh e Vera(45) afirmam que 
esta abordagem leva a sérios problemas de convergência, memno 
quando se adnüte ideal a fase vapor, principalmente para mistu-
r as azeotrópi.cas. 
Desta "forma, opta-se neste trabalho por um método 
passo a passo, o qual não apresenta qualquer problema de conver 
gência (desde que o sentido de integração seja adequado) 1 além 
de poder ser implementado até mesmo em calculadoras de pequena 
capacidade de memória, dada a sua facilidade de processe.Tr.ent.o. 
O método aqui adotado para resolver as equações(2.U) 
e (2.13) é o de Runge-Kutta-Gill 1 de quarta ordem. Observe-se 
que um método de passo constante como este pode não ser satisfa 
tório caso haja variações muito grandes na inclinação da curva 
a ser integrada. No caso das equações (2.12} e (2.13}, entretan 
to, o método de Runge-Kutta dá bons resultados, desde que o in-
tervalo de integração seja adequado(26). 
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A determinação deste intervalo é feita conforme reco 
menda a referência (26}: integra-se a equação com intervalos 
cada vez menores, até que o valor calculado de y nao mais va-
rie. 
Este procedimento, repetido para vários conjuntos de 
dados, leva a intervalos diferentes para cada caso~ Entretanto, 
cOino ordem de grandeza para uma primeira integração, recomenda-
se aédoção dos seguintes valores: para dados isotérmicos, fiP= 
•0 1 5mmHg; para dados isobáricos, ilT=0,025°C. ~aconselhável, no 
entan·to, que se faça um rápido teste do intervalo de integração 
para cada caso especifico. 
Quando se adotam passos de integração com a ordem de 
grandeza recomendada acirr.a, verifica-se que os tempos de prece~ 
sament.o são da ordem de segundos de CPU (tempo compartilhado em 
computador IBH/370) para cada conjunto de dados. 
Um aspecto de importância fundamental é a interpola-
çao dos valores experimentais de x 1 em função de P (ou T) , uma 
vez que neste método a cu~va P-x ou T-x é admitida consistente 
quando se calculam os valores de y. As eventuais inconsiwtências 
destas curvas s.e refletirão nos valores obtidos de composicão 
" 
da fase vapor. Conforme demonstra Van Ness(23), nem todas cur 
vas analiticas P-x fornecem valores consistentes de y. Assim, a 
técnica de interpolação pode afetar os resultados obtidos. 
Utiliza-se neste trabalho a técnica 11 spline 11 de in-
terpolação(47,48), que fornece também as derivadas necessárias 
à inicialização da integração em singularidade (vide tabela 2.~. 
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Dados que apresentem grande espalhamento devem rece-
ber atenção especial, pois a técnica "spline 11 simples interpela 
valores a partir de cúbicas que passam sobre os pontos experi~ 
tais. Neste caso, a utill.zação direta desta técnica sem um pré-
vio alisamento dos dados pode levar a conclusões errôneas quan-
to ã s..1a consistência termodinâmica. 
Para superar esta dificuldade pode-se utilizar a téc 
nica usplineu extendida{47,48), onde as cÚbicas não passam so-
•bre os pontos experimentais, mas traçam uma curva média. 
Outra opção: que é a adotada aqui, consiste em alisar 
previamente os dados e só então aplicar o método 11 Spline 11 sim-
ples~ Para tanto, adota-se a técnica 4523H, duas vezes(49) 1 que 
alisa um conjunto de dados respeitando os pontos de máximo e rní 
nimo reais. Este procedimento é seguido nas misturas aqui anali 
sadas, com resultados satisfatórios. 
A utilização da técnica n spline 11 I de qualquer forma, 
deve ser feita com cautela, para se evitar o aparecimento de 
pontos de inflexão indesejáveLs. Deve-se analisar criteriosamen-
te cada caso excluindo eventualmente algum ponto, até se chegar 
ao melhor ajuste. 
As figuras 2.2 e 2.3 mostram os diagramas de blocos 
dos algoritmos de integração das equações (2.12) e (2.13). 
2 • 4 . 5. An.â.1.14 e_ da 1n.p.tuê.nc.1a de. pfLo pJtle.dad e.-6 de. m ..U, twta e panâ-
metJt.o.6 blvúi.Jt.Lo.& 
' 
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/ T, P, x, y 
(Dados ex-
perimentais) 
~ 
Bij (T) 
(Tsonopoulos ou Hayden~-
0 1 Connell} 
,j, 
P=P inicial; x=xinicial 
(inicialização de P 1 x) 
<b = (<:IY) o dP 
" 
j. 
<:IYO 
- f-! (d_y)l = y= (di) *11 dP x: 1 
" ! y=y inicial I y=l+ (~) l·h I .~ = (<:~Y)az dx 
" y= (~f"•t x(h) 
(tx calcula- --10 
do por Spline) 
V L Z (T,P,y) iZ (T,x) 
Un$v (T,P,y) ay 
X 
I Kl=ECOEXT {T ,P ,x,y)*h 
6 
x2=x (P+h/2) 
(calculado por Spline) 
K2= ECOEXT(T, P+h/2, x2, y+Kl/2)*h 
K3= ECOEXT(T, P+h/2, x2, y+Kl/2+K2/2)*h 
x3=x(P+h) 
(calculado por Spline) 
K4= ECOEXT (T, P+h, x3, y+K3)*h 
y=y+(Kl+2(K2+K3)+K4)/6 
resultados 
x,T,P 1 ycalc'Yexp 
< 
Obs: 1) h=íntervalo de integração 
35 
2) ECOEXT=função equação isotérmica da coexistência (me!!,! 
bro direito da equação 2.12) 
FIGUP~ 2.2 - Equação isotérmica da coexistência 
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1\P ,x,y 
(Dados expcrimen tais) 
J, • 
T=Tinicial 1 x=xinicial 
{inicialização de T e x) 
= o - o 
x;O (.<'l:i.) ct;L ~---y= (- ) *h 
dT dT 
"' Qyl = 
(dT) x:l 
l 
"' 1 
.il:i. y=l+( ) *h y=yinicial dT 
~ -~ ( c:z l az ::r e.z y=(-"J'.l *f"x(h) dx dx _, 
;' 
(Ax(h) calculado! 
por Spline2__j 
v v HL(T,p,x) Z (T,P,y} i H. (T 1 P,y) i 
-1 
Un~v (T ,P ,y) 
ay 
I Kl=ECOEXP(T,P,x,y)*h 
x2=x (P+h/2) 
(calculado por SPLINE) 
jK2=ECOEXP(T+h/2,P,x2,y+Kl/2)*hj 
• 
T=T+h 
K3=ECOEXP ('r+h/2, P, x2 ,y+Kl/2+K2/2) *h 
x3=x(P+h) 
(calculado por Spline) 
K4=ECOEXP (T+h 1 P, x3, y+K3) *h 
> 
·resulta dos 
x,T,P,ycalc'Yexp 
Obs: 1) h =intervalo de integração (menor que zero) 
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2) ECOEXP = função equacão isobárica da coexistência (mem-
bro direito da equaçâo 2.13) 
FIGURA 2.3 - Equação isobárica da coexistência 
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2.4.5.1. Votume de miõtu~a da áabe ?Zquida 
A influência de ô~ foi extensivamente testada, para 
os sistemas descritos no item 2.5, admitindo-se valores hipoté-
ticos de ôVL, constantes, de até ± 20% da somatória dos volumes 
molares dos componentes puros, multiplicados pelas respectivas 
concentrações: 
(A,f-) = ± 
· adotado 0,2 
2 
;; 
i=l 
(2.33) 
Em todos os casos analisados a influência deste ter-
mo no resultado final da integração da equação {2.12) é despre··· 
zível, alterando o desvio relativo médio (b) somente na quarta~ 
sa decimal~ 
Este fato é de certa forma previsl.vel, uma vez que o 
próprio volume molar da fase liquida (~~) não é o termo mais 
significativo da equação (2~12), sendo inclusive desprezado em 
algun~s referências (vide item 2.4.2.1). 
Assim, o valor de 6Vl' não é considerado na integra-
çao da equaçao isotérmica da coexistência~ 
o efeito de 6HL é analisado aqui para uma série de 
misturas binárias. O procedimento adotado consiste em integrar 
a equação (2.13) com e sem entalpia de mistura, comparando-se 
os resultados obtidos. 
Estes resultados encontram-se representados na tabe-
la 2.2. As correlações para determinação de AHLforam tomadas dE 
referências {50} para o par etanol-água e (51) para os demais. 
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TABELA 2.2: Influência da entalpia de mistura na integração da 
equação isobárica da coexistência 
Dados ôe Ir si.si:en1z T •rempera tura na Desvio re-
SISTEI'~ eq1Jj] !hrJf a. sistema qual ~HL foi lativo mé-
(Ref.) (mrrBg) (o C) medido ( °C) dio(í\) (%) * 
Hetanol 25 1,28 
(52) 760 64,5 a 100,0 
Água OHL= o 0,97 
Metanol 45 0,63 
(53) 760 58,02 a 70,67 
fiEL= Benzeno o 0,67 
Acetona 50 0,95 
(54) 760 55,29 a 65,65 
ó.HL= Metanol o 1,19 
Metanol 25 0,83 
(55) 760 65,8 a 77,0 
fiHL= Etanol o 0,83 
·-
Etanol 5 a 110 1,26 
(56) 760 78,26 a 95,50 
ll.gua fi H L= o 1,26 
Etanol 45 2,00 
(57) 760 67,9 a 76,9 
Benzeno bHL= o 2/10 
Acetona 50 3,80 
(58) 760 57,3 a 76,4 
iiHL= Etanol o 4,54 
Hexano 50 1,64 
(59) 760 67,3 a 78,4 
iiHL= Benzeno o 1,80 
Benzeno 40 1,49 
(60) 760 88,1 a 110,6 
MIL= Tolueno o 1,47 
ClorofÓl:miD 50 3,46 
( 61) 760 59,5 a 76,8 
AHL= Etanol o 3,46 
* 
T 'ycalc 
u =I - expl X 100% 
Yexp 
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A maior dificuldade para se levar em conta a ental-
pia de mistura reside na falta de correlações empíricas de LlHL 
na faixa de temperaturas em que, na maior parte das vezes, sao 
levantados os dados de equilÍbrio liquido-vapor~ Quando isto 
ocorre,tornam-se necessárias extrapolações para temperaturas ê!i._2 
tantes da região de validade das correlações de ôHL 1 o que pode 
levar a erros grosseiros na estimativa desta propriedade. O re-
flexo disto pode ser um aumento do desvio relativo médio obtido 
na integração de (2.13) quando se leva em conta os efeitos de 
mistura - vide os pares metanoln-água e benzeno-tolueno da tabe 
la 2.2. 
Uma forma de contorna_r este problema seria· estimar 
AHL a partir da equação do excesso de energia livre de Gibbs mo 
lar da fase líquida (2_E), equação esta obtida de dados de equi-
librio líquido-vapor. Isto é teoricamente possível a par:tir da 
relação: 
(2.2a) 
No entru1to, conforme é visto no item 3.3.5 1 este pr~ 
cedimento deixa a desejar no que se refere à predição quantita-
tiva de ôHL 1 uma vez que os modelos de interação da fase líqui-
da ajustados a dados de equilíbrio não preveêm entalpias comp~ 
cisão(62). 
De qualquer maneira, a tabela 2.2 mostra que a ental 
pia de mistura, apesar de influir diferentemente para cada par, 
nao afeta decisivamente a análise comparativa da consistência 
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dos dados de equilíbrio, ao menos para os sistemas aqui analisa 
dos, a pressões baixas ou moderadas. 
Recornenda-se, assim, que a entalpia de mistura seja 
considerada somente quando houver correlações empíricas confiá-
veis desta prOpriedade em temperaturas ao menos próximas às dos 
dados de equilíbrio. Caso não se disponha de tais correlações, 
pode-se desprezar a influência deste termo, sem prejuízos deci~-
sivos para o teste de consistência termodinâmica, pelo menos p~ 
• ra os sistemas e faixas de pressões enfocadas neste trabalho. 
2.4.5.3. Con6tan~e b~nânla de Thonopou~ 
Conforme já mencionado no item 2.4.2.1, uma caracte-
rlstica importante do método direto está no fato de que os par~ 
metros das equações de predição utilizadas para o cálculo de 
propriedades termodinâmicas não são ajustados a partir de dados 
de equilibrio liquido-vapor. 
No entanto, as constantes binárias das equaçoes de 
predição do segundo coeficiente virial podem ser exceções a es 
ta regra. 
Para se verificar a importância destes termos foram 
comparados os resultados obtidos para vários sistemas, ao se 
adotar a constante binária característica da equação de Tsonopo~ 
los (kij vide apêndice 5) igual e diferente de zero (vide ta-
bela 2.3). 
A análise da tabela 2.3 indica que a influência de 
kij nao é significativa no teste da consistência dos pares aqui 
enfocados nas respectivas pressões, apesar da ênfase dada por 
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TABELA 2.3: Influência da constante binária de Tsonopoulos(kij) 
na integração da equação da coexistência 
Sistema Hef. 
Met.anol- (52) 
-agua 
Me·tanol- (55) 
etanol 
Metanol- (53) 
benzeno 
Acetona- (54) 
metanol 
1-propanol- (63) 
água 
Etanol- (56) 
água 
' (64) 
---
2-propanol- {65) 
água 
Etanol- (57) 
Benzeno 
2-but.anona- (66) 
Benzeno 
(67) 
Benzeno- (60) 
tolueno 
Hexano- (68) 
benzeno 
Acetona- (58) 
etanol 
* ô 
J yca1c:Yexp 1 
yexp 
p DESVIO HELATIVO NÉDIO 11 (%) * 
(mmHg) kij = o kii "o ** 
- --
760 0,93 0,97 
760 0183 0,83 
760 0,64 0,63 
760 0,86 0,95 
600 3,25 3,02 
760 1,21 1,26 
25 8515 1,26 1,19 
760 2,07 1,99 
760 2,09 2,00 
760 1,73 1,77 
4237 2,49 2,61 
760 1,29 1,47 
760 1180 1,64 
760 3,91 3,80 
xlOO% ** conforme referência (32) 
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Tsonopoulos à melhoria da qualidade dos valores preditos de 
B ij quando se considera a constante kij não nula (32). 
Com efeito, Ljunglin e Van Ness(9) afirmam que nao 
sao necessárias estimativas muito precisas de B para se obter 
bons resultadós com o método direto, devido à pouca influência 
dos desvios da idealidade dos componentes da fase vapor nos re-
sultados da integração da equação da coexistência~ 
Assim, pode-se concluir que a influência dos parâme-
tros cruzados nesta integ~ação não é considerável, não estando 
prejudicada, assim, a característica vantajosa do método direto 
referida no início deste ítem. 
1.5. APLICAÇÃO A VAVOS EXPERIMENTAIS VE DIFERENTES SISTEMAS 
2:.5. 1. Vado.ó .LJ..ot.ê.n.mJ.c.o.ó 
Através da integração da equaçao {2.12}, verifica-se 
a consistência termodinâmica de 23 conjunt.os de dados, envolve_g 
do 13 sistemas binários. Os resultados estão sumarizados na ta-
bela 2.4~ Ali estão indicados também os resultados de dois tes-
tes baseados no método indireto, conforme reporta a referência 
{44): o teste de Van Ness-Fredenslund,denominado teste 1, e o 
de Redlich-Kister-Herington (global de área) , denominado teste 
2. 
Para maior concisão, o primeiro critério de consis-
tência (análise da distribuição dos desvios} é considerado ape-
nas em alguns casos espeCíficos, onde os resultados de 
diferentes sejam conflitantes. 
testes 
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TABELA 2.4: Teste da consistência termodinâmica: dados isotérmi 
c os 
Método Indireto Método Direto 
Sistema Ref. ~'('C) Desvio relativo me-Teste 1 Teste 2 di o (i\) (%) 
Metanol (69) 60 + + 0,82 
Água ( 70) 100 + - 2,67 
' 
Metanol (71) 45 + + 1,50 
Benzeno (72) 35 + + 2,43 
Acetona (7 3) 55 + + 1,69 Metanol 
Acetona (74) 32 + + 0,90 
Etanol ( 7 5) 55 - - 3,83 
Etanol (76) 55 + + 0,87 
Âgua (40) 200 N .D. N.D. 1,38 
1-Propanol (77) 90 ' + + 1 f 23 
Água (73) 60 - - 4,31 
(79) 49,92 + + 3,55 
2-Propanol (80) 65,04 + + 0,89 
Água (81) 60 - - 12,58 
Etanol (82) 45 + + 0,51 
Benzeno (83) 50 + + 2,42 
Ciclohexuno ( 84) 55 - + 4,06 
1-Propanol (84) 65 - + 0,64 
' 
CJDrofÕrmio (61) 60 + + 2,69 
Etanol ( 85) 55 + + 0,99 
Hexano (86) 25 + + 0,17 
Benzeno 
Benzeno (87) 20 + - 4,19 Cic:IDhexano 
Acetona (88) 55 + + 3,37 CJorofórmio 
45 
Assim, os critérios de consistência adotados para es 
tes dados sao, numa primeira análise, respectivamente: 
- Teste da equaçao da coexistência: 
desvio relativo médio ~ 2% 
-Teste 1 (Van Ness- Fredenslund): 
I Y calculado y . t 11 ~ 0,01 experunen a 
Teste 2 (global da área}: 
área sobre o eixo x - área abaixo do eixo x 
área sobre o eixo x + área ab;;dxo do eixo x 
.:s 0,02 
Um exame da tabela 294 permite avaliar a sensibilida 
de do teste da equação da coexistência em relação aos dois tes·· 
tes indiretos mais largamente utilizados. Pode-se verificar que 
os dados das referências (72,79,83,61,8D) apresentam desvios r~ 
lativos médios superiore:s a 2%, embora sejam considerados con-
sistentes pelos dois testes baseados no método indireto, 
Já os dados da referência (84), do sistema ciclohex~ 
no-1-propanol, apesar de considerados inconsistentes pelo teste 
de Van Ness-Fredeslund, têm desvio relativo médio (~) de apenas 
0,64%, o que indica que sejam consistentes. Esta afirmação -e 
confirmada pela observação da figura 2.4, onde estão represent~ 
dos os desvios 6y=ycalculado-yexperimental contra xl. 
ver que a distribuição destes desvios é aleatória. o 
Pode-se 
resultado 
negativo do teste 1 neste caso deve-se, provavelmente, a uma 
inadequação do modelo adotado para os coeficientes de atividade. 
Nas figuras 2. 5 e 2. 6 estão ilustrados dois conjuntos 
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FIGURA 2.4- Ciclohexano(l} - l-Propunol(2}; T=65°C; b~0,64%; 
Ref. (84) 
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Ref. (88) 
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de dados com y calculado pelo método direto. Na figura 2.5 es-
tá representado o par etano l-água, dados de Baar-David e Dodge 
(77), T=200°C. E interessante notar que os resultados da intera 
ção são satisfatórios (X=l,38%), apesar da pressão do sistema 
atingir valores superiores a 30atm, reg,ião em que a não conside 
ração do terceiro coeficiente virial já induz erros considerá 
veis na representação volumétrica dos vapores~ Confirma-se,nes-
te caso, a observação de Ljunglin e Van Ness(9): os desvios do 
comportamento ideal da fase vapor não têm grande peso, compara-
dos a outros termos da equação da coexistência. 
Na figura 2.6 é ilustrado o caso mais raro de um 
azeótropo de mínima pressao: sistema acetona-clorofórmio,T=55°C. 
2.5.2. Vadoh ,i,t,obâ.Jtieo-t. 
A tabela 2. 5 mostra os resultados da j_ntegração da 
equaçao (2.13) para 31 conjuntos de dados isobáricos, envolven 
do 18 sistemas binários. 
A análise destes resultados é análoga à feita no 
item anterior~ Os dados das referências(90,91,92,63,94,6l,97,98) 
apresentam desvios relativos médios (X) superiores a 2%, embora 
considerados consistentes pelos dois testes indiretos. 
Os dados da referência(72), para o par metanol-benz~ 
no, nao satisfazem o critério de consistência do teste de Van 
Ness-Fredenslund,embora tenham ô=1,57%. No entanto, uroa análise 
mais detalhada dos desvios obtidos quando se integra a equaçao 
da coexistência indica que tais desvios não se distribuem alea-
toriamente ao redor do valor zero (vide fig. 2.7), o que pode 
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TABELA. 2.5: Tes·te da consistência termodinâmica: dados isobáricos 
Pef. ~('C) Método Indireto Método Direto Sistema Desvio relatüvo Teste 1 Teste 2 me-di o (21) (%) 
!Metanol- (52) 760 + + 0,97 
~gua (89) 3800 - + 7,53 
(90) 760 + + 3,81 
Metano1- (53) 760 + + 0,63 
Benzeno (72) 740 - + 1,57 
Acetona- (54) 760 + + 0,95 
Metanol ( 65) 760 + - 1 64 
Hetanol (55) 760 + + 0,83 Etanol 
A.cetato de (91) 760 + + 3136 
etila-etanol (92) 760 + + 2,13 
Etanol- (56) 760 + + 1,26 
Âgua (64) 2585,5 + + 1,19 
1-propanol ( 9 3) 760 - + 21,32 
1\gua ( 6 3) 600 + + 3,02 
2-propanol (94) 760 + + 4/48 
Ã.gua (65) 760 + + 1,99 
Etanol- (57) 760 + + 2,00 
/Benzeno (57) 3346 - - 17,19 
\Acetona~-
Etanol 
(58) 760 - - 3, 80 
2-butanona ( 6 6) 760 + + 1,77 
Benzeno ( 67) 4237 N. D. - 2,61 
CiclohAxano ( 9 5) 760 - + 8,43 
1-propanol 
Clorofórmio (61) 760 + + 3,46 
Etanol 
Hexano- ( 68) 760 + + 1,64 
!Benzeno (59) 735 + - 5,60 
[Benzeno ( 96) 760 + - 4' 39 
Tolueno (60) 760 + + 1,47 
Tolueno ( 97) 760 + + 4,37 Fenol 
!ACetona (9 8) I 760 + + 2,73 
Clorofórmio ( 9 9) 760 + + o' 82 
' 
Dietilamina (LOO) 730 + + 1,41 
-metanol 
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indicar a presença de erros experimentais sistemáticos. Assim, 
apesar destes dados satisfazerem ao segundo critério do teste 
da equação da coexistência {X~2%), não satisfazem ao primeiro 
(distribuição aleatória dos desvios). Con.sequentemente, confir-
ma-se o resultado negativo obtido pelo teste 1. 
Os dados da referência (65), para o sistema acetona-
metanol, não são considerados consistentes pelo teste da área 
{teste 2 da tabela 2.5) 1 embora atendam ao segundo critério do 
teste da equação da coexistência (~=1,64%<2%). A análise da dis 
tribuição dos desvios (primeiro critério de consistência), en-
tretanto, permite considerar estes dados como consistentes {vi-
de figura 2~8). O resultado negativo do teste 2 pode ser devido 
a erros no cálculo dos coeficientes de atividc.de, causados pro-
vavelmente por inconsistência entre a correlação de pressão de 
saturaçãC? dos componentes puros utilizada e as pressões de equi 
líbrio medidas. 
Nas figuras 2.9, 2.10 e 2.11 estão ilustrados os re-
sultados da integração da equação isobârica da coexistência pa 
ra três sistemas. Na figura 2.9 está representado o par 2-buta-
nonambcnzeno(67) a 4237rnmHg. Nas figuras 2.10 e 2.11 são ilustra 
dos dois exemplos do caso menos comum onde ocorrem azeótropos 
de máxima temperat.ura, respectivamente os sistemas dietilamina-
metanol (100), P=730mmHg e acetona-clorofórmio(99), P=760rrmilig. 
2.6. APLICAÇÃO AOS VAVOS VE EQUIL!BRIO ETANOL-ÃGUA VA LITERATURA 
O par etanol-água tem recebido grande atenção, ao 
longo do tempo, no que se refere ao levantamento de dados 
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experimentais de equilíbrio líquido-vapor. Os dados mais anti-
gos aqui enfocados são os de Vrevski{79) de 1910, e os mais 
recentes os de Pemberton e Hash(4) de 1978. Durante este perí~ 
do, uma série de autores mediu dados de equilíbrio deste siste-
ma, através das mais variadas técnicas: destiladores de recir-
culação, estática, isoteniscópio, transpiração(4). A faixa de 
temperaturas coberta em medições isotérmicas vai de 10°C a 
350 ° c e a de pressões em medições isobáricas de SOmm.Iig a 15511,6 
, mmHg. 
Embora em algumas referências a composição du fase 
vapor nao seja reedida, na grande maioria das vezes os valores 
de y são também levantados, o que possibilita o teste da consis 
tência dos dados. 
Na integracão da equaçao da coexistência para es-
te sistema são adotadas as correlações de Tsonopoulos(32) para 
predição do segundo coeficiente virial e de Larldn (50) para o 
cálculo de nHL. Os demais termos das equações {2.12) e (2.13) 
são determinados seguindo o procedimento exposto em itens an-
teriores. 
Conforme já frisado, o uso destas equaçoes P-V-T 
restringe a análise a sistemas sub-críticos, que sao, no entan 
to, de interesse na maioria das aplicações em processos. 
Passa-se a seguir ao teste da consistência pelo méto 
do direto de 46 conjuntos de dados etanol-água, tanto isotérmi-
cos quanto isobáricos. 
2. 6. 1. Va.do.ó i..6otê.nmJ..coh,, 
A tabela 2.6 traz os resultados do n~todo da equaçao 
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TABELA 2.6: Dados isotérmicos etanol-água: teste da consistên-
cia termodinâmica 
Desvio relativo médio 
REF. T ('c) 
íi= I Y êãE expv exp (%) - y y . 
150 3,69 
40 
200 1,38 
101 25 4,15 
102 50 2,76 
150 3,99 
41 
200 2 '72 
40* 1,00 
76 55 0,87 
70 o' 85 
50 2, 62 
56· 
60 4,20 
40 6,24 
103 50 3, 68 
60 5,04 
39,76 4,48 
79 54,81 2,18 
74,79 1,20 
* Sem incluir o ponto x p 0,062 
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da coexistência, aplicado a 17 conjuntos de dados, de oito refe 
rências. 
Dada a grande importância de se dispor de dados iso-
térmicos em várias temperaturas para a posterior correlação do 
equilíbrio liquido-vapor e tendo em vista os resultados indi-
cados na tabela 2.6, o segundo critério de consistência adotado 
para o par etanol-água será menos rígido: K ~ 3%~ 
Para maior concisão, são mostradas as distribuições 
dos resíduos apenas para 0s dados que têm desvio relativo médio 
inferior ou igual a 3%. 
Na figura 2.12 estão representados os dados de Baar-
David e Dodge(40) 1 T=200°C. Pode-se notar que os desvios são sis 
tema ti varnente positivos para baixas concentrações de e·tanol. 
Além dist.o 1 o ponto x1 =O ,491 tem desvio significativamente: m:üor 
que a média. Entretanto, não se pode afirmar de forma definiti-
va que os dados sejam inconsistentes. Note~-se, novamente, que 
apesar das pressoes elevadas, os desvios não são grandes (vide 
observação ao final do item 2.5~1). 
Na figura 2.13 podem ser vistos os dados de Dulits-
kaya(l02}, T=50°C. Fica patente que estes dados não atendem ao 
primeiro critério. 
A série de Griswold e colaboradores(41), T=200°C, es 
ta na figura 2.14. Embora os desvios estejam bem espalhados 1 o 
número de pontos experimentais é muito pequeno para se chegar a 
uma conclusão mais fundamentada .. De qualquer maneira, esta -se-
rie nao pode ser caracterizada como inconsistente. Novamente so 
bressai a pequena influência da não-idealidade da fase vapor. 
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FIGURA 2.12- Etano1(1) - Água(2); T~200°C; 11~1,38%; Ref. (40) 
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Os dados de Hertl(76) estão 
ilustrados nas figuras 2.15~ Na série levantada a 40cc foi ex-
cluído o ponto x1=0,062 (que não está representado na figura 
2.15a), pois a inclusão deste ponto eleva o desvio médio de 
1,00% para 10,2%~ Feita esta ressalvar a análise da figura2.15a 
conduz à conclusão de que esta série de dados é consistente. Pa 
ra 55°C e 70°C, no entanto, observam-se desvios sistemáticos P2 
sitivos para x 1<0,6 e negativos para x 1 >0,6 (vide figuras 2.15b 
e 2.15c). Em função deste comportamento, fica comprometida a 
consistência interna destas duas séries de medidas. 
Na figura 2.16 estã.o os dados de Jones e colaborado-
res(56), T=50°C. Nota-se que para baixas concentrações de eta-
nol os desvios são negativos 1 invel~tendo-se es·ta situação para 
x 1 >0,3. Há neste caso indicação de inconsistência. 
Na figura 2.17 a encontram-se os dados de Vrevsky ( 79 ), 
T==54,81°C. A observação da figura mostra com clareza que os da-
dos não podem ser considerados consistentes. 
A figura 2.17b mostra os dados de Vrevsky(79) a 
74,79°C. A distribuição dos desvios não é conclusiva. Embora se 
note certa tendência no compo:t.:tamento dos desvios (negativos nas 
regiões diluídas e positivos no meio da faixa de concentrações}, 
não se pode classificar de forma definitiva esta série como in-
consistente. 
Existem ainda na literatura algumas referências em 
que as composições na fase vapor (y) não são medidas. Como já 
foi visto, neste caso não é possível testar a consistência in-
terna das dados~ 
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Nas referências (4,5,104) estão publicadas séries 
de dados P-T-x~ Em todas elas, os valores de y são calculados 
através do método indireto, utilizando-se expansoes de Redlich-
Kister (vide ltens 3.2 e 3.3) para representar os coeficientes 
de atividade dos componentes na fase líquida (yi). d'Âvila e 
Silva(5) e d'Ãvila e Cotrim(l04) empregam equações com três pa-
râmetros. Pernberton e Mash(4) chegam a dez parâmetros para re-
presentar adequadamente y i .. 
Como já se sabe 1 a aplicação do método direto permi-
te1 nestes casos, calcular valores de y independentemente da 
adoção de modelos de interação da fase líquida e de pressões de 
saturação dos componentes puros. Na tabela 2. 7 estão comparados 
os y calculados pela integração da equação da. coexistência. com 
os obtidos pelos autores. 
Os maiores desvios obtidos para os dados de d 1 Âvila 
e Silva(5) e d'ÂVila e Cotrim(l04) são forte indício de que a 
equação de Redlich-Kister com apenas três parâmetros nao repr~ 
senta este sistema cí.a forma mais precisa. Quando Pemberton e 
Mash(4) adotam esta expressão com dez constantes (o que, certa-
mente, é um número excessivo de parâmetros ajustáveis), os re-
sultados melhoram sensivelmente. Este fato demonstra com clare-
za a influência da adoção 11 a priori" de um modelo para yi nos 
valores calculados de y. Note-se que Pernberton e Mas h ( 4) compa·· 
ram seus dados a 30°C com os de d'Âvila e Silva(5), concluindo 
que os valores são muito próximos. A diferença nos 8 obtidos 
nestes dois casos (respectivamente 0,43% e 2,24%) deve-se, en-
tão, fundamentalmente, à adoção de uma equação muito simplific~ 
da para yi por parte dos Últimos. 
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TABELA 2~7: Comparação entre os métodos direto e indireto par~ 
o cálculo de y - dados isotérmicos etanol-água 
T < 'cl 
Desvio relativo médio 
REF. 
- (%) 
* fi 
10 3,07 
15 1,87 
( 5) 20 1,66 
25 1,88 
30 2,24 
30 5,33 
(104) 
35 0,97 
30 o ,13 
50 0,18 
(4) 
70 0,20 
90 0,25 
*desvio relativo -d· I D I I me 10= -Y calculado Y calculad<_?_ 
I 
Ycalculado 
onde: Y~alculado: calculado pela integração da equa-
ção da coexistência(método direto) 
I 
Ycalculado: calculado pelos autores, pelo méto 
do indireto 
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~ importante ressaltar que os y calculados pelos 
dois métodos são, por definição, consistentes com os valores 
experimentais de P-T-x, dentro das hipóteses adotadas~ Em arobos 
os métodos é necessário utilizar equações P-V-T; no método ind,i 
reto, deve-se calcular ainda y 1 . Assim, se as correlacões repre " -
sentassem de forma exata as propriedades t.ermodinârnicas os y 
calculados pelos do.is métodos a partir dos mesmos dados P-T-x 
teriam que coi.ncidir. 
Na figura 2.18 pode-se ver a distribuição dos de~vics 
dos dados de Pewberton e Mash (4) , que apresentam composições cal 
culadas muito próximas das obtidas pelo método direto. Nota-se 
que a distribuição dos desvios é aleatória, exceto para T:::::90°C 
(vide figura 2 ~ 19d) . As causas prováveis do comportamento sist.s:. 
mático dos desvios para esta Última série estão nas restrições 
intrínsicas do método indireto: escolha inconveniente do modelo 
de y 1 e/ou inconSistência entre os dados de equilíbrio e as 
pressões de saturação dos component.es puros. 
2. 6. 2. Vado.ó {.6 o bâ!lJ.câf. 
A bibela 2.8 mostr;;. a existência de 11 séries de da-
dos coro b-~2%. Para outros 8 conjuntos r obteve--se 2%<Ó~3%. 
De maneira análoga ao item anterior, passa-se à veri 
ficação da consistência para estes 19 conjuntos pela análise da 
distribuição dos resíduos. 
Os dados levantados por B1:xxn e cola1:x:Jra:lores0..061P=760nrrHg 
estão na figura 2.19. Apesar dos elevados desvios negativos pa-
ra baixas frações molares de etanol, a série não pode ser consi 
derada inconsistente. 
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TABELA 2~7: Dados isobáricos etanol-água: teste da consistência 
termodinâmica 
p Desvio médio relativo 
REF. (mmHg) - cale {\=I Y . !'Xf'l/ exp -y y (%) 
95 N .c. 
05* 190 N. C. 
380 N .C. 
106 760 2,19 1::-:-::·- -
107 760 2,72 
IJ:os 760 8,26 
109 755 8,85 
56 760 1,23 
50 20,88 
100 2,24 
96 250 0,87 
500 1,74 
740 1,36 
94 760 2,43 
3103 7,51 
no 4654 1,68 
735,5 2,96 
2585,5 1,17 
111 5171,5 2,32 
o 34 3' 6 0,95 
5511' 6 1,70 
112 760 3,57 
113 760 1,85 
114 706 0,53 
115 760 5,86 
380 1.,.99 
116 760 6,87 
117 745 2,93 
118 760 2,89 
*dados muito espalhados; a integração 
não converge -
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A figura 2.20 revela clara inconsistência dos dados 
de Carey e Lewis (107), P=760Will1g. 
Os desvios obtidos para os dados de ,Jones e colabora 
dores(56), P=760mmHg, podem ser vistos na figura 2.21. Observa-
se uma preponderância de desvios positivos, en:bora não suficien 
te para se caracterizar de forma definitiva os dados como incon 
sistentes. 
Nas figuras 2.22 estão representadas as medições de 
Kirschbaum e Gerstner(96), a pressões de 100 1 250 1 500 e 740 
mmHg. Verifica--se com clareza (figuras 2.22a, 2.22b e 2.22c)que 
as primeiras séries não satisfazem ao segundo critério 1 apresen-
tando preponderância de desvios negativos. Para P=,740m:milg, no-
tam-se desvios sistemáticOs positivos para x~0,4 (figura 2.22d). 
O conjunto de Kojima e colaboradores(94), P=760mrr~g, 
apresenta concentração de residuos posit:tvos para O, 03<x1 <O, 18. 
Apesar distar nãO se pode afirmar conclusi.vamente que os dados 
sejam inconsistentes em toda faixa de concentrações (viCe fiqu-
ra 2.23). 
A série de Othmer e colaboradores (110) 1 P=4G54nunHg, 
está representada na figura 2.24. Os desvios têm certa tendên-
cia a se concentrarem na região negativa. lüém disso 1 observa-
se tun ponto com desvio significativamente maior que a mé.dia.Ape 
sar disto., não há indicação definitiva de inconsistência. 
Os dados de Otsuki e Williams ( 111) têm seus 
desvios representados na figura 2.25. Os dados levantados a 
pressao de 735 1 35mmHg estão na figura 2.25a. A distribuição 
dos desvios não satisfaz ao critério de aleatoriedade. Há in-
dícios de inconsistência para P=2585,5mmHg (figura 2.25b). 
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A observação da figura 2.25c (P=5171,8mmHg) permite 
concluir que a distribuição dos desvios não é aleatória. Para 
P=l0343,6mmHg, o resultado do teste visual não é definitivc, e~ 
bora haja indícios de inconsistência. Por fim, para P=l55ll,6nun.Hg 
(figura 2~25e), verificam-se desvios negativos elevados para 
baixas concentrações de etanol~ Para x 1 >0,l 1 no entanto, a dis-
tribuição dos desvios é satisfatória. 
A figura 2~ 26 ilust.ra bem a importância do exa.:rne da 
distribuição de desvios. Os dados de Rieder e Thompson(ll3) 1 P= 
760mmHg, apesar de terem 11=1,85%, são claramente inconsisten-
tes. 
A mesma análise pode ser feita a partir dos dados de 
Rius e colaboradores(ll4), que têm ll.=0,53%, bem reduzido, mas 
apresentam distribuição de desvios que indica a presença de er~­
ros siste~áticos (vide figura 2427}. 
A distribuição dos desvios nas medidas feitas por 
Stabnikov e colaboradores(ll5), P=380mmHg mostra-se viciada, 
apresentando comportamento típico de uma curva ajustada. Os au-
tores provavelmente alisaram seus dados por meio de regressao 
(vide figura 2.28}. o teste, neste caso, é inconclusivo. 
Os dados de Svobada e colaboradores(ll7), P=745rnmHg 
(figura 2o29) apresentam exatamente o mesmo comportamento. Nova-
mente, o teste é inconclusivo. 
As medições de Van Zandijcke e Verhoeye(ll8), P=760 
mmHg, estão ilustradas na figura 2.30. Nota-se que os desvios 
sao sistematicamente positivos, caracterizando a inconsistência 
dos dados. 
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2. 7. CONCLUSÕES 
O método da equaçao da coexistência foi aplicado 
neste trabalho tanto para o teste da consistência term.odínâmi-
ca quanto para o cálculo da composição da fase vapor quando es-
t.a não é medida, com resultados satisfatórios. Podem ser enwne-
radas várias características positivas da abordagem adotada~ 
1) Baseia-se no método direto e, portanto, dispensa 
a adoção ua priori" de modelos de interação da fase líquida e a 
utilização de pressões de saturação dos componentes puros quan-
do estas não fazem parte dos dados levantados. Contorna-se, as-
sim, uma séria rest.rição do método indireto~ 
2) Utiliza correlações P-V-T que nao sao ajustadas a 
partir dos dados de equilíbrio. O coeficiente cruzado usado na 
regra de mistura para o cálculo da temperatura crítica 
de Tsonopoulos(32) é uma excessão a esta afirmativa, mas 
influência no result:ado final não é considerável. 
(Te .. ) 
l.J 
sua 
3) Seu processar;tento computacional é simples e rápi-
do, sem qualquer problema de convergência quando a integração 
ocorre no sentido correto (pressões crescentes no caso isotérmi 
co e temperaturas decrescent.es no isobárico) . 
4) Calcula composições ponto a ponto, permitindo a 
identificação de eventuais pontos "fora da curvau. 
5) Baseia suas conclusões em desvios obtidos em rela 
çao a propriedade diretamente medida. 
Sua característicaregativa está ligada ao método nu-
mérico de integração passo a passo, onde o resultado em um pon-
to é influenciado apenas pelos cálculos feitos anteriormente. 
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Conforme já mencionado anteriorn~nte, a solução da equaçao da 
coexistência simultaneamente em todos os pontos experimentais 
contorna este inconveniente, mas o método tem sérios problemas 
de convergência. De qualquer forma, esta questão merece maior 
análise, ficando corno sugestão para uma continuação deste traba 
lho. 
Consta:ta-se,assim1 qtE- este teste de consistência é sensí-
vel e de fácil utilização. Quando o método foi aplicado aos da-
dos de equilíbrio líquido-vapor do par etanol-água disponíveis 
na literatura, verificou-se que poucos conjuntos satisfazem in-
te.gralmente aos critérios aqui estabelecidos. Estes critérios, 
no entanto, sao flexíveis. Além disto, como em todo teste de 
consistência mais rigoroso, muitas vezes os resultados são in-
conclusivos, ou seja, embora haja sinais de ínconsist.ência,tais 
indicações não são suficientes para uma conclusão definitiva. 
Os dados etanol·Hágua analisados neste trabalho po-
dem, assim, ser agrupados em quatro conjuntos: 
1) Dados que satisfazem aos critérios de consistên-
cia: Mertl(76), T=40°C (sem o ponto x1=0,062); Othmer e colabo·H 
radores(llO), P=4654rnmHg •. 
2) Dados para os quais o teste foi inconclusivo:Baar-
David e Dodge(40), T=200°C; Vrevsky{79}, T=74,79°C; Griswold e 
colaboradores(41) 1 T=200°C; Jones e colaboradores(56), P:=760mmHg; 
Kojiroa e colaboradores(75), P=760mmHgi Otsuki e Williams (lll), 
P=l0343, 6mmHg e 15511, 6mmHg; Stabni.kov e colaboradores ( 115) , P= 
380mmHg; Svoboda e colaboradores(ll7), P=745mrnHg. 
3) Dados que não satisfazem aos critérios de consis-
tência: os demais das tabelas 2.6 e 2o8. 
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4) Dados em que y nao foi medido: Peroberton eMash(4)1' 
T~3o 0 c, 50°c, 70°C e 90°Ci dfÂvila e Silva(5), T=l0°C, 
20°C, 25°C e 30°C; d'Ãvila e Cotrim(l04), T=30°C e 35°c. 
Finalmente, conclui-se deste quadro que, apesar do 
grande número de dados disponíveis na literatura para o par 
etanol-§-ua, cabe ainda maior esforço experimental na tentativa 
de se obterem mais dados de equilíbrio consistentes, principa_:J:_ 
mente para a faixa de temperaturas superior a 100°C. 
CAPÍTULO 3 
CORRELAÇVES VE VAVOS VE EQUIL1BRIO 
LTQUIVO- VAPOR VO SISTEMA H ANO L-ÃGUA 
3.1. INTRODUÇÃO- CÃLCULO VO EQU!LfBRJO L1QU!VO-VAPOR 
O objetivo deste capitulo é a obtenç:ão de 
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corre la-
çoes termodinâmicas que representem 1 com a maior fidelidade po§_ 
sivel, o equilíbrio líquido-vapor da mistura etanol-água a pre::: 
soes baixas e moderadas. 
O cálculo do equil:Lbrio líquido-vapor, ou, de forma 
mais geral 1 do equilíbrio de fases de misturas multicomponentes 
tem por finalidade básica a caracterização completa do estado 
termodinâmico de um sistema multifâsico. Neste caso, as propri~ 
dades diretamente mensuráveis são1em última análise, P, T 1 x e 
y. 
Conforme já vi.sto (item 2.1}, a regra das fases de 
Gíbbs garante que, uma vez o sistema em equilíbrio, apenas algu 
roas destas variáveis são suficientes para fixar inequivocamente 
este estado. O que se denomina cálculo do equilíbrio é, então, 
a determinação das demais propriedades a partir daquelas pré-
fixadas. 
Dernonstra-se(25,119,120} que os critérios de equilí-
brio de fases resumem-se às equações (vide apêndice 1) : 
= • * • 
... 
(A.l) 
(A. 2) 
• 
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~", = f-iS = f-yi = '-1 NC 
.L... • • • , ...... - 1 (A. 3) 
onde a, S, y, ·~· 1 indicam as várias fases presentes. 
O cálculo do equilíbrio consiste na resolução de 
(A~l) a (A.3)-, juntamente com os balanços roatertais 
e 
NC 
E 
i=l 
NC 
= 1 
E yi = 1 
i=1 
( 3 .1) 
( 3. 2) 
A utilização das fugacidades dos componentes em cada 
. 
fase (fi) ao invés do potencial químico ('l-li), proposta por Le-
wis, contorna o comportamento inconveniente de 1Ji, que 
tende a -co quando P t.enéle a zero (120}. Já a fugacidacie ter!cle-1r.e:;;te 
caso, à pressao parcial do componente. 
Para se utilizar as equaçoes (A~3), torna-se necessã 
rio relacionar f 1 com T, P, x e y. A determinação da fugacidade 
dos componentes na fase vapor (fi) é classicamente feita atra-
vés da expressao: 
o coeficiente de fugacidade de i na fase vapor 
é obtido a partir da equação P-V-T adotada, utilizando a 
çao termodinâmica exata{l20): 
(3.3) 
·v 1 !P RT [ 1 tn ~i =- RT 0 (!>- Vi) dP, T,y1 constantes (3.4) 
ónde T é a temperatura do sistema. 
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Para o cálculo da fugacidade dos componentes na fase 
líquida ( ·L) • -fi , ha duas opçoes possiveis. Uma consiste em 
grar a equação P-V-T até a fase liquida, obtendo-se para 
pressão semelhante a (3.4)~ Para tanto, é necessário dispor de 
equações P-V-T que representem as duas fases igualmente bem, co 
mo, por exemplo, as de Benedict-Webb-Rubin(121,122), Pedlich-
Kwong(l23), em suas várias modificações {sendo a de Soave(381 39) 
a mais conhecida), Peng e Robinson(l24), dentre outras. Deve-se 
notar que estas equações têm de representar bE;m a mistura em 
questão desde a pressao zero até a P do sistema, com os campo-
nentes na fase líquida (vide equação (3.4)). Isto complica con-
sideravelmente o problema. 
Outra abordagem utiliza o conceito de atividade {ai) 
que é, em última análise, uma relação entre a fugacidade do co~ 
ponente ~a mistura (fi) e num estado de referência bem conheci 
o do (fi) .. O coeficir,;nte & ativ:idade(y~ é o quociente entre a 1 e x1 . 
Neste caso: 
•L O 
f' = y X f. 
... i i l ( 3. 5) 
Um aspecto i.nteressa.nte desta metodologia está no fa 
to de que modelos para yi podem ser obtidos, ao menos parcial-
mente, a partir da teoria das soluções. Desta forma, a utiliz.a-
ção desta propriedade se extende ao cálculo do equilíbrio líqui 
do-líquido. Neste trabalho é adotada esta segunda abordagem. 
Observando-se a relação (3.5) verifica-se de imedia-
to que o valor de y 1 depende da referência escolhida. As duas 
referências adotadas na literatura são as soluções ideais con-
forme a lei de Henry e conforme a lei de Raoult(lO)o A primeira 
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é utilizada quando um dos componentes é incondensável, estando 1 
assim, extremamente díluido na fase liquida. Neste caso, para 
misturas binárias (sendo 2 o componente incondensável, ou solu-
to): 
e y -+ 1 2 
(3.6) 
quando x 2 + Oa 
Esta normalização de y i é conhecida como assimétri~· 
cao A generalização para mais de dois componentes é tratada na 
referência (34} 1 dentre outras. 
Quando todos os componentes sao condensáveis (como é 
o caso do par etanol-âgua) , utiliza-se como referência a solu-
ção ideal segundo Raoult: 
e quando x.+ ~ l. 
Esta normalização é denominada simétrica. Em 
( 3 • 7) 
( 3. 7) 
fi representa da fugacidade de i puro na temperatura do sistema 
e a uma pressão de referência arbitrária~ Quando se trabalha a 
pressoes baixas ou moderadas a escolha da pressão de referência 
{Pr) não é muito delicada 1 dada a pequena influência de P sobre 
y. Para altas pressões, entretanto, este efeito passa a ser con 
siderável, e a escolha de Pr é fundamental. 
Existem três referêrcias que são habitualmente tomadas 
como padrão: a pressão d9 sistema (P), a pressao de saturação 
do componente puro à temperatura do sistema {P~) e uma pressao 
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constante qualquer (Pr), usualmente igualada a zero. 
Quando se refere yi a P~ surge uma inconsistência,urra 
vez que os componentes da mistura terão, normalmente, pressões 
de vapor diferentes à mesma temperatura. Consequentenlente, os 
coeficientes de atividade ficarão referidos a bases diferentes* 
A baixas pressões este fato não se mostra relevante, mas o rnes-
mo não pode ser dito quando a pressão tem valores mais eleva-
dos(lO). 
Nos outros dois casos, nao há este problema. No en-
tanto, a escolha de uma pressão de referência fixa tem um as-
pecto vantajoso: se esta pressão for suficientemente baixa (e 
por isso costuma-se fazer Pr=O), a equação de y 1 pode levar em 
conta apenas a influência de T e x sobre esta propriedade. o 
efeito da pressão é então quantificado através da seguinte rela 
çao termodinamicamente exata(l0,25 1 34,120): 
(ôlnyi) êiP T,x RT 
A expressão (3~8) é válida quando f? ê obtida a 
2 
( 3. 8) 
constante ou a P~. No caso da referência ser a pressão P do sis 
tema, substitui-se 
Integrando 
'1/:L por -i, 
(3.8) de 
r P '-'t 
pr R'l' 
e 
em (3.8) (lO) • 
Pr até P 1 vem: 
dP (3.9) 
onde é o coeficiente de atividade na pressao Pr e Yi na 
pressão P~ 
O termo exponencial que surge em (3.9), denominado 
correçao de Poyting(l0,25,34) 1 é muito próximo de 1 (um) para 
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baixas pressoes, sendo, por isto, frequentemente desprezado 
nos cálculos de equilíbrio {o que equivale asupor yi independe~ 
te de P) . 
Para se calcular a fugacidade de referência na 
pressao Pr, adota-se neste trabalho o procedimento proposto por 
Prausnitz e colaboradores(34), que utilizam a seguinte relação: 
pr 
f 
p9 
e 1 
v~ 
-
1 dP 
RT 
(3.10) 
f · d d d t P 5. '!' a ugac1 a e o componcn e puro a e ._, e 
l 
nova-
mente surge a correção de Poynt.ing. 
Lembrando que na saturação as fugacidades se igualam 
nas fases líquida e vapor 1 a equação(3.10) pode. ser reescrita 
da seguinte forma: 
Pr VL 
Js 
-l dP RT 
f o 
= 
Ps ~s epi 
l i i (3.11) 
O coeficiente de fugacidade de i puro na saturação 
($~) é então calculado pela expressão (3.4), e P~ é obtido a 
part.ir de uroa correlação de pr~ssão de vapor dos componentes PE: 
ros. 
&ssim, substituindo (3.11) e (3.9) em (3.5) e igua-
lando a (3.3), vem: 
fp vi: pr ~ ~ dP Js RT dP 
·v pr P~~s epi RT yi~ip = yi e ~ ~ 
onde se omite o índice (fr)de yi, que é definida à 
Pr=O. 
(3.12) 
pressao 
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Como as correçoes de Poynting nao são muito signifi-
cativas nas pressões baixas e moderadas de que trata este traba 
lho 1 admite-se a seguinte simplificação(l0 1 2l): 
(3.13) 
ou seja, despreza-se o volume de mistura da fase líquida e a in 
fluência da pressão sobre o volume molar do líquido puro. A pa~ 
tir daí, a expressão (3.12) simplifica-se para: 
v~ 
;~ (P-Pr) 
(3.14) 
A expressão (3.14) (que, na realidade, é a equaçao 
{A.3)), juntamente com {A.l) 1 (A.2), {3~1) e (3.2) será utili.za-
da nos cálculos de equilíbrio da mistura etar101~-água. deste capi-
tulo, feitos todos a pressoes baixas e moderadas. 
Para que os resulta dos destes cálculos rejam preciso() 
é indispensável, principalmente em se trai:ando de mistura com 
foxte desvio da idealidade como esta, que se disponha de boas 
correlações para o cálculo de y 1 , com parâmetros ajustados a 
partir de dados experimentais confiáveis .. O ajuste destes par§:-
metros e a seleção dos modelos de yi que melhor representam o 
par etunol-água são feitos, neste capítulo, com base em 
critérios descritos nos ítens subsequentes. 
A aplicação final destas correlações visa, neste tra 
balho, a análise da destilação do álcool etílico do ponto de 
vista da termodinâmica do equilibrio .. Para isto, há duas aborda 
gens possíveis do problemae A reais tradicional consiste em se 
correlacionar dados medidos a pressão constante 1 admitindo-se, 
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então, que a destilação é processo isobárico (ao 1nenos no que 
se refere ao equillbri.o de fases) e Este enfoque é, na verdade, 
uma solução aproximada do problema, em primeiro lugar porque na 
destilação industrial do etanol, em colunas com mais de 30 pra-
tos, a pressão varia consideravelmente; em segundo lugar porque 
os parâmetros das equações de yi obtidos a partir de dados iso-
báricos são valores médios, dado que neste caso a temperatura 
varia e nem sempre se pode supor que a solução seja atérmica ou 
regular sem incorrer em erros consideráveis. 
Uma outra abo!rlagem se baseia na utilização de dados me 
cU dos a temperatura constante. Os parâmetros das equações de y i 
assim obtidos são então correlactonados em função da temperatu-
ra. Este enfoque é mais preciso tanto do ponto de vista termodi 
nâmico quanto do de processo (a variação da pressão durante a 
destilação pode ser facilmente considerada). No entanto, torna-
se necessário dispor de número considerável de dados isotérnti-
cos, cobrindo a faixa de temperaturas de j_nteresse. 
A primeira abordagem, e:tnbora uproximada, é amplamen-
te utilizada em projeto, em função do menor esforço experimen-
tal e computacional necessário. Entretanto, a segunda abordagem1 
além de mais rigorosa, é mais geral; desde que a faixa de tempe 
raturas abrangida seja suficientemente larga a correlação obti-
da pode ser útil em outros processos além da destilação, como, 
por exemplo, na extração liquido-liquido. Neste trabalho será 
utilizado o segundo enfoque. 
Da análise feita no capítulo anterior, conclui-se 
que sao poucos os dados de equllíbrio etanol-água que atendem 
integralmente aos rigorosos critérios do teste da equaçao da 
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coexistência. Com efeito, dos dados isotérmicos, apenas os de 
Mertl(76), T=40 6 C, exclu!do o ponto x1 =0 1 062, são considerados 
sem dúvida consistentes. Como são necessários dados em uma fai-
xa de temperaturas considerável para se quantificar satisfatoria 
mente a dependência de y 1 com T 1 e tendo em vista que crité-
rios de consistência são sempre flexíveis, faz-se aqui a opçao 
de se utilizar também os dados isotérmicos que apresentaram re-
sultados inconclusivos quanto a sua consistência interna~ Vrevs 
,ky(79), T=74,79°C; Baar-David e Dodge(40) e Griswold e colabora 
dores(41), T~200°C. 
Apenas estes dados, no entanto, seriam insufi.cien-
tes. Após análise criteriosa dos métodos experimentais e resul-
tados obtidos por Pemberton e Mash(4)f à'Âvila e Silva{5) e 
d'Avila e Cotrim(l04), e dada a carência de dados isotérmicos 
consistentes, opta-se por incluir estes dados na série utiliza-
da para o ajuste de yi, apesar dos autores nao terem levantado 
valores de y, o que inviabiliza o teste de sua consistência~ 
Assim, a faixa de ten1peraturas abrangida irá de 10°C 
~ tan~ém tratada neste capítulo a estimativa de coe-
ficientes de atividade à diluição infinita (y:) e a predição de 
entalpias de excesso (HE) a partir de dados de equilíbrio liqu~ 
do-vapor. 
Para ilustrar a utilização das correlações obtidas, 
sao apresentados procedimentos computacionais para o cálculo de 
temperaturas e pressões de bolha~ Estes algoritmos sao 
aplicados na previsão de''pontos de azeotropia. 
então 
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3.2. REVISÃO BIBLIOGRÃFJCA 
Conforme foi visto no item anterior 1 pode ser conve-
niente a utilização do conceito de coeficiente de atividade nos 
cálculos de equilíbrio. Para tan·to, é necessário dispor de equa 
ção que relacione yi com Te x. Assim, o tratamento de dados ex 
perimentais de equilíbrio líquido-vapor normalmente inclui o 
ajuste de algum tipo de correlação para yi. Com efeito, a maio-
ria dos autores que publicam dados do par etanol-água adota es-
te procedimento. A referência(44) traz os resultados do ajuste 
de cinco modelos de yi' para um grande número de dados experi-
mentais~ 
Verifica-sef ao se analisar a literatura, que os mo-
delos mais conhecidos para a dE.:terminação do excesso de energ·ia 
livre de Gibbs {GE) da fase líquida (e portanto 1 de yi) foram 
todos testados no sistema etanol-âgua. 
Estes modelos podem ser reunidos em três categorias: 
totalmente empiricos 1 semi-empiricos e teóricos. Em qualquer 
circunstância, estas equações devem atender, na medida do possí 
vel, a algumas características: seus parâmetros não devem ser 
em número excessivo e as equações devem ser facilmente extensí-
veis para m1sturas multicomponentes 1 de preferência sem a neces 
s1dade de outros parâmetros além dos binários. Como será visto, 
entretanto, nem todas as correlações atendem a estes critérios. 
Na abordagem teórica, procura-·se obter expressões P.9: 
ra y. cujos parâmetros sejam unicamente calculados a partir de 
~ 
dados volumétr1cos dos componentes puros. Esta pretensão, entr~ 
tanto, não é alcançada por nenhum dos modelos existentes atual-
mente, dado o conhecimento ainda pequeno do corrq::ortamento molecular 
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das soluções(lO). 
Com efeito, conforme afirmam Maurer e Prausnitz(l25}, 
as teorias das soluções atualmente existentes consideram apenas 
os efeitos intermoleculares devidos à alterações das vizinhzm-
ças de uma molécula quando ocorre a mistura 1 desprezando os efei 
tos sobJ:e as energias de rotação e vibração desta molécula. Es-
ta hipótese 1 no entanto, é muito simplista 1 segundo afirmam es-
tes autores. 
Assim, o que se observa é que as correlações atual-~ 
mente em uso baseiam-se em abordagens semi-ernpiricas (onde há 
ainda alguma base teórica para a dedução da equação proposta) 
ou totalmente empiricas. De qualquer forrna,em ambos os casos os 
parâmetros são obtidos a partir de dados ex.perimentais de equi-
líbrio~ 
Várias referências (8.,10,42) trazem apanhados das 
equaçoes propostas para o coeficiente de atividade. Passa-sei a 
seguir, à descrição sucinta dos modelos utilizados na literatu-
ra para o tratamento de dados do par etanol-água. Embora esta 
série não esgote o grande número de equações existentes (vide, 
por exemplo, a referência{8)), ela abarca todas as 
mais comumente utilizadas no cálculo de y. 
expresso0s 
A primeira teoria das soluções, cronologicamente fa-
lando, deve-se a van Laar, datando do início do século. Para 
calcular o excesso de energia livre de Gibbs da solução (GE), 
van Laar constrói um processo termodinâmico teórico que, a tem-
peratura constante, parte dos componentes puros na fase líquida 
(aTe P do sistema~ vaporiza-os até o estado de gás ideal, 
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onde ocorre a mistura. Por fim, a solução é recomprimida até a 
pressão original. Para se determinar GE 1 admitem-se desprezí-
veis o excesso de volume {VE) e o excesso de entropia {SE) da 
mistura. liquidao 
O cálculo das propriedades termodinâmicas é feito 
utilizando a equaçao de van der Naals(lO, 120) tanto para os 
fluidos puros corno para a mistura. 
A partir destas hipóteses, chega-se à conhecida equ~ 
ç~o de van Laar (vide, por exemplo, a dedução existente na refe 
rência( 1 O)), que, para um sistema binário, é: 
f i=l,2 ( 3 .15) 
Os parâmetros A12 e A21 podem,p ela ·teoria de van 
Laar, ser obtidos a partir das constantes de van der Waals dos 
componentes,sendo inversamentG proporcionais à temperatura (o 
que implica em que tn yi seja inversamente proporcional a T, 
coerentemente com a hipótese de solução regular)~ 
Como seria de se esperar, os resultados obtidos a 
partir da teoria são pobres. Isto se deve, principalmente, à ina 
dequação da equação de van der Waals para prever o comportamen-
to de fluidos puros e misturas reais. Além disto, devido à re-~ 
gra de mistura usada no cálculo dos coeficientes cruzados de 
van der Waals, o modelo teórico nao prevê desvios negativos da 
idealidade ( 10 ) • 
A equação (3.15) pode ser obtida, alternativamente, 
a partir de uma abordagem semi-empírica, admitindo-se que GE é 
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bem representada por uma expansao de Wohl(8,10) a qual, pa-
ra uma mistura binária, tem a seguinte forma: 
(3.16) 
onde se utilizam as frações volumétricas efetivas dos componen-
tes: 
e (3.17) 
A equação {3.16), válida para uma determinada Te P, 
tem dois tipos de parâmetros: o volume efetivo da molécula de 
i (q1 ) e o parâmetro de interação (a) . O volume efetivo rela-
ciona-se com o tamanho da molécula, ou, mais precisamente, com 
sua região de influência na solução. Os parâmetros sao constan 
tes características da interação entre moléculas diferentes; 
a 12=a21 repre.sentam a interação entre uma molécula do componen-
te 1 e outra do 2i a112 representa a interação entre duas rnolé-
culas de 1 e urna 
nulos em face da 
de 2, etc. Os parâmetros a11 1 aiii' 
condição de contorno GE=O para x1 =1 
. ' ~ sao 
rrruncando a expansao de Wohl, ( 3 616) 1 no primeiro te;. 
mo e derivando {conforme a expressão (2~2.c), recai~·se de ime-
diato na equação de van Laar, com A12=2q1 a 12 e A21=2q2a 12 . Nes-
te caso, os coeficientes Aij passam a ser parâmetros empíricos. 
Apesar desta sinlplificação 1 observa-se que, muitas 
vezes, a equação de van Laar com parâmet.ros ajustados a dados 
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experimentais fornece excelentes resultados, mesmo para mistu-
ras com forte desvio da idealidade{ 10). Nestes casos, a equa-
çao (3.15) é pouco mais que uma expressão empirica, mas de gra~ 
de utilidade em interpolações e extrapolações, dada sua simpli-
cidade matemática. Outro aspecto posit.ivo neste modelo é que 
sua extensão para sistemas multicomponentes é imediata 1 sem ne-
cessidade de outros parâmetros além dos binários(8,10,27) · 
A única restrição ao uso de (3.15) é que ela nao pr~ 
vê máximos e mínimos nas curvas de .e.n y. em função de x. ~ " Este 
comport.amento 1 no entanto, é pouco comum, não ocorrendo para o 
par etanol-água. 
Urna tentativa de aperfeiçoar o modelo de van Laar, 
li vran.do-o das lirni tações impostas pela equação de van der Waals, 
é a teoria de Scatchard-·Hildebre,nd (lO ,126). Entretant:o, a equa-
çao resultante não se aplica a fluidas polares, mesmo quando 
acrescida de parâmetros empíricos { 10 ) • 
A partir da e.xpansão de Wohl pode ser obtida outra 
equaçao para y largamente utilizada. Admite-se que q 1=q2 (vide 
equaçao (3.17)), ou seja, que as moléculas dos dois componentes 
são similares. Derivando {3.16} (conforme (2.2c)) e tr-w1cando ro 
termo cúbico, chega-se à equação de Margules de três sufixos 
{dois parâmetros) . 
(3.18) 
onde A12 e A21 podem ser relacionados com os parâmetros "q" e 
"a11 de Wohl{S,lü). 
Se (3.16) for truncada no termo de quarto grau, ao 
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invés do cúbico, recai-se na equaçao de Margules de quatro sufi 
xos (três parâ.Inetros}: 
(3.19) 
A extensão de (3.18) e (3.19) para multicomponentes 
nao é imediata. Se não forem feitas outras hipóteses simplific~ 
deras, tornam-se necessários mais parârr.etros além dos binâ-
rios ( 10 ) • 
Outra eguaçao empirica largamente utilizada é a ex-
pansao de Redlich-I<ister: 
(3.20) 
r: imediato demonstrar que { 3. 20), truncada no termo 
cúbico,ê um rearranjo matemático de (3.18) e, truncada no termo 
de quarto grau, um rearranjo de (3~19). 
Wilson (127) apresenta ura modelo semi-empÍrico que in 
troduz o conceito de composição local, utilizado nas teorias àas 
soluções mais recentes. O ponto de partida de Wilson é o modelo 
de Flory-Huggins( lO), válido para soluçÕPs cujos 
componentes sejam quimicamente semelhantes, embora as moléculas 
possam diferir grandemente em tamanho (o caso típico são as so·~ 
luções atérmicas de polímeros} • A equação de Flory-Huggens éOO): 
.tn y. =.tn[1-(l- .l)~ ]+(1- 1 J~ ~ m 2 m 2 (3.21) 
onde 1 é o solvente e 2 o soluto (polímero). A constante m é 
proporcional ao tamanho das moléculas, e normalmente vale: 
m = 
Neste caso, a fração volumétrica $ é: 
x.v. 
l-l ~i = --"-"'--
x.V.+x.V. 
J.-l. J-J 
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(3.22) 
(3.23) 
O procedimento adotado por Wilson conslste em utili-
zar as equações (3~21) e {3.22), e alterar a expressao (3.23), 
utilizando composições locais no lugar das frações molares xi. 
Para se compreender o conceit.o de composição local, inicialmen~ 
te em um sistema binário, deve-se imaginar urna molécula cen-
tral, por exemplo do componente 1 1 cercada por moléculas de 1 
e 2. Wilson acl.rni t.e que a iazão entre que a probabilidade de se 
encontrar uma molécula de 2 e a probabilidade de se achar uma 
de 1 nas vizinhanças da molécula central {de 1, no caso) é: 
~f. 
e "2 e R~' 21 (3 .24a) = 
- ...ll 611 
"1 e RT 
Tomando a molécula 2 como central, chega-se a: 
À 
_)2 
"1 e RT 812 
= Xzz (3.24h) 
622 x2 e RT 
Nas equaçoes {3.24a) e (3.24b), os e 1 j sao denomina-
dos composições locais de i ao redor da molécula central j. As 
exponenciais são denominadas fatores de Boltzmann, e os parâm~ 
tros Àij são função da energia potencial das moléculas em ques-
tão. 
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Observe-se que as equações(3.24a,b) expressam uma 
distribuição não-aleatória das moléculas dos componentes na mis 
tura. Se esta distribuição fosse aleatória (como supõem teorias 
mais simplificadas), as composições locais seriam iguais às fra 
çoes molares e e 21=~ 22=x2 ) e, consequentemente 1 Àij=O para to-
dos i e j. 
Pode-se definir a fração volumétrica local do compo-· 
nente i como: 
~i -
e.iv. ~ -~ 
Substituindo {3.24a e b) em {3.25), vem: 
c i 
- Àii 
RT 
- _,ti 
x.V.e RT + x.Vje ~-l. J-
i' __ J 
RT 
(3.25) 
(3,26) 
Utilizando t:1 ao invés de $1 na equ.açao (3.21), che-
ga-se à equação de Wilson: 
(3.27) 
com Àij-Àii ÔÀij_ 
V, v, 
A,, :2 RT :2 e RT = e = ~J v, V, 
-~ -~ 
(3.28) 
A constante c é introduzida para que se possa repr~ 
sentar sistemas parcialmente misciveis, que a equaçao original 
{com C=l) não prediz. Os parâmetros C, ~À 12 e ~À 21 são obtidos 
a partir de dados experimentais. 
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A equaçao (3.27) é facilmente extensível a misturas 
multicomponentes, sem necessidade de outros parâmetros. Entre-
tanto, assim como a de van Laar 1 a equação de Wilson nao admite 
máximos e minimos nas curvas f..n y i = f (x} ( 10 ) • 
Mais recentemente 1 foram desenvolvidas duas outras 
equaçoes semi-empíricas que combinam o conceito de composição 
local (ou seja, arranjo não-aleatório) com mna generalização da 
teoria dos dois fluidos de Scott(l28}: as equações NR'J:L e 
• UNIQUAC, 
A idéia básica da teoria dos dois fluidos consiste 
em supor que urna propriedade residual H qualquer de lmla mistura 
binári.a é dada por: 
(3.30) 
onde M (l) e M (2 } sao as propriedades residuais de dois fluidos 
hipotéticos~ Estes fluidos têm suas moléculas dispost-as espaci-
almente em forma de treliça, sendo que cada conjunto de molécu-
las vizinhas é denominado célula. No fluido hipotético (l) a m~ 
lécula central de todas as células é do componente 1 e no flui-
do (2} do componente 2. A figura (3.1) exernplifica dois flui-
dos, conforme(l0,125,129). 
FLUIDO HIPOTÉTICO (I) 
z=s 
e11 =1/3 
e,,=2/3 
FIGURA 3.1 - Teoria dos dois fluidos 
FLUIDO HIPOTÉTIC0(2) 
Z=6 
e..= 1/2 
e..=l/2 
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Denomina-se número de correlação (Z) ao número de mo 
léculas que cercam a central, em cada célulao Na figura, a do-
ta-se arbitrariamente Z=6 (usualmente admite-se Z=lO) (lO f 34) . 
Na teoria original de Scott, tenta-se obter M(l) e 
M( 2 ) a partir das propriedades das substâncias puras, adotando-
se determinadas regras de mistura para os coeficientes (ou se-
ja, segue-se o princípio dos estados correspondentes) . 
Renon (J.D,J29,].3)) , ao invés disto, admite. que: 
(3.3la) 
e 
(3.3lb) 
(i) - b ' l 1 d onde g e a energia libre de Gib s resldna mo ar o fluido 
hipotético {i) (ou seja, a diferença entre G no estado real e 
no de gás ideal à mesma temperatura, pressao e composição) a 
A razão entre as composições locais 6ij é expressa 
de forma análoga à de ~·Jilson ( eqnações (3.24a e b))o 
"12gl~ 
621 "z 
e RT 
~ 
eu ~zn_~ 
"1 e RT 
(3.32a) 
e 
"2lgl2 
612 "1 
e RT 
~ 
622 " 2lg22 
xz e RT 
(3.32b) 
onde, novamente, chega-se a distribuição aleatória quando aij=O. 
Renon considera a 12=a2ru, constante(l29). 
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Para o componente i puro, a expressao (3.31) reduz-
se a: 
(3. 33) 
O exce?sso de energin livre de Gibbs da solução é en-
tão dado por (lO ,129) ' 
(3.34) 
Substituindo (3.31), (3.32) e (3.33) em (3.34), vem; 
(3.35) 
nerivando, conforme (2.2q: 
( 3. 36) 
A expressão {3.36) é a equaçao NR~L ( "non-random 1 
two-liquid") , onde: 
Gij 
-aT. 
= e 1j (3.37) 
e 
T ij = 
_gij -gj j 
= 
llgij 
RT RT 
( 3. 38) 
A equaçao (3.36), aplicável inclusive a sistemas 
part:ieümente miscíveis, pode representar o equilíbrio líquido-
líquido de forma satisfatória, sendo de extensão imediata a si~ 
temas multicomponentes. O parâmetro a pode ser estimacb a partir 
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de dados dos componentes puros, ajustado aos dados de equilí-
brJo ou admitido constante(34,129). Para sistemas polares, reco-
menda-se adotar a=-1. Os parâmetros ~g12 e ~g21 são empíricos. 
A Última equação aqui abordada denomina-se UNIQUAC 
("universal quasi-chemicaln), tendo sido proposta por Abrams e 
Prausnitz (131) a partir da generalização,para moléculas de tarn_~ 
nho e forma diferentes, da teoria quase-química de Gusfi::J-enheirr.OJ2). 
Ligeiramente modificada por Anderson(l33), esta equaçao é dedu-
zida por Maurer e Prausnitz{l25) a partir da teoria dos dois 
fluidos com distribuição molecular não-aleatória. 
Nesta dedução, admite-se inicialmente que as molêcu-
las sao esféricas e de tamanho semelhante, com forças intermole 
culares de curto alcance (só afetando suas vizinhanças imedia-
tas) e aditivas par a par (isto é, a energia total é a soma das 
energias potenciais àe todos os pare.s, como se estivessem isola 
dos}. Neste caso, adotando uma disposição molecular em forma de 
treliça, a energia necessária para vaporizar isot.ermicamente 
uma molécula, por exemplo do componente 1, até o estado de gás 
ideal, vale 1 2 
puro ( -Z u 11 onde Z e o coeficiente de correlaÇão e 
puro - t ' . d . 1 d u11 nm parametro carac er~st~co a energia potenc~a o par 
1-1, puro). Por outro lado, quando esta molécula é condensada 
até o fluido hipotético (1) (cons·tituído apenas por células com 
moléculas 1 centrais) , a energia liberada no processo 
l 
2 
(1) (1) Z <e11u 11 +S 21u 21 ), caso se considere que z é o mesmo 
vale 
no 
fluido puro e no hipotético. O raciocínio é análogo para o flui 
do 2. 
O excesso de energia interna molar da solução com com 
posição x1 e x2 é a diferença entre a energia interna de 
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moles de 1 puro e x2 moles de 2 puro e a energia de um mol de 
solução: 
onde NA é o número de Avogadro. Coerentemente com a 
de aditividade da energia, foi considerado 
puro 
u22 
(3.39) 
hipótese 
u(2)~ 
22 e 
Admitindo a hipótese de Wilson para a composição lo-
cal, adota-se (arbitrariamente)~ 
e 
6 12 
822 
_ 1 Zu12_ 
x2 e 2 kT 
~~lll 
x1 e 2 ~ 
l Zu12 
- 2 kT-
xl e 
~ Z"n_ - l 
xz e 2 kT 
com u12=u21 • A constante de I3oltzrnann (k), vale :-., A 
Assim, a equaçao (3.39) toxna-se: 
1 ~-2 z NA (u .. - u .. ) ~J JJ 
(3.40a) 
(3.40b) 
(3.41} 
(3.42} 
Os valores 
2 
çao r Sij 
i=l 
de e1 j sao obtidos a partir de (3.40a e b) e da rela 
= 1 
Calcula-se por fim o excesso de energia livre de 
Helm1oltz(~E) integrando a equação. 
d (?';E /1') 
d (1/T) 
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(3.43) 
com a condição de contorno de solução ideal (QE=O) para T + oo • 
Por fim, utiliza-·se a aproximação (134): 
(3.44) 
e chega-se à equaçao: 
que é,essencialmente, a equaçao de Wilson. 
Para estender a equaçao a fluidos com moléculas de 
tamanho e forma diferentes adota-se o artifício de segmentá-
las(l31}, e tratar estes segmentos como moléculas individuais~ 
Definem-se, assirn, dois tipos de parâmetros dos componentes pu-
ros:voluroétricos {ri) e de superfície (qi). Os parâmetros volu-
métricos dependem do número de segmentos da molécula, sendo que 
o segmento unitário padrão, escolhido arbitrariamente por .Abrams 
e Prausnitz (131) , é um grupo C!1 2 • Os parâmetros de süpe.rfície 
são proporcionais à área externa da molécula. Os valores de ri 
e q1 podem ser calculados a partir das constantes de van der 
Waals, conforme indica a referência(l31). 
Neste casc 1 a energia para vaporizar uma molécula de 
1 até gás ideal passa a ser 1/2 Z q 1 u11 , onde u 11 é um parame-
tro caracterizando a energia potencial entre segmentos vizinhos 
de duas moléculas do componente 1. Seguindo desenvolvimento 
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análogo ao feito para moléculas esféricas e adotando como condb 
ção de contorno que pax:a T + 00 a mistura tende ao comportamento 
da solução atérraica de Guggenheim (134), chega-se à equação: 
(3.46a) 
com 
(3.46b) 
e 
(3.46c) 
Denominam-se e1 de razao superficial e ~i razao seg-
mental do componente i! 
(3.47) 
(3.48) 
A equaçao (3.46) pode ser melhorada com a introdução 
de mn terce-iro parâmetro binário, o que, entretanto, complica a 
extrapolação para multicomponentes(l25). 
Os coeficientes de atividade são obtidos através da 
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costumeira der i v ação. Anderson e Prausnitz ( 133 pro-
põem uma alteração empírica na equação lJNIQUACI que melhora o 
ajuste para sistemas que contenham 5gua ou álcooles,introduzin-
do um segundo parâmetro dü superfície (q!) no termo 
~ 
Esta equaçao se reduz à UNIQUAC original quando q!=q .. 
" ~ 
tn Y i -
onde 
r. $i z ~i 
' tn- + - qi tn-· + 4j (ti- r. tj) 
X, 2 ~i J ~ 
ej Tji 
8i+8jtjí 
0! T, , ] 
-:"'-:''L 
' ' 8 .+6, T .. 
J ~ ~J 
' 
x.q! 
e i = 
,___} l. 
'+ ' :xiqi xjqj 
ti 
z (rCqil = - -
2. 
ri 
ôu. 
__ ü a. _ _u_ 
't ij = e RT T = e 
+ 1 
q![-tn(0~+8~ + ~ l J 
Os demais tel·mos já foram (1ef:l nidos anteriormente. 
residual. 
Tji) + 
(3.49) 
(3.50) 
(3. 51) 
(3.52) 
A equação (3.49) tem dois parâmetros empíricos, a 12 
Observe-se que a equaçao UNIQUAC se reduz a todas 
as apresentadas anteriormente, desde qUe sejam feitas sin:plifi-
cações convenientes(l33). Por exemplo, para se recair na equa-
çao NRTL, o termo corobinatorial de GE é igualaâo a zero (ou se-
ja, a condição de contorno para T + w é solução ideal), e 
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adota-se q1 ==q2=- ~no termo residual. 
A equação UNIQUAC pode representar qualquer tipo de 
sistema binário, sendo facilmente extensível a multicomponentes. 
Pode também ser utilizada com resultados satisfatórios no cálcu 
lo do equilíbrio liquido-< líquido (34,133). 
Uma extensão do modelo UNIQUAC, ú·til quando nao se 
dispõem de dados experimentais confiáveis para determinar os 
parâmetros a .... , é o modelo UNIFAC 
lJ. 
(
11 UNIQUAC functional-group 
activity coefficients 11 ) (20, 135 ) , que se baseia no conceito 
de grupos funcionais~ 
Outro modelo de soluções é a teoria quíroica(l0 1 136), 
que pressupõe a formação de novos compostos (polímeros) quando 
ocorre a mis·tura~ Estes compostos podem ser formados por rea-
çOes de associação (quando o rnonô:mero é urna só substância) ou 
solvatação (quando mais de um composto forma o polímero) . O 
exemplo mais conhecido de associação é a do ácido acético. Pela 
teoria química, os desvj"os da idealidade se devem a reaçoes de 
associação e solvatação 1 o que pode levar à admissão de reações 
hipotéticas na tentativa de se ajustar os dados experimentais.em 
bora de alguma utilidade em soluções onde os efeitos químicos 
predominem {como, por exemplo, de âlcooles em solventes parafí-
nicos) , normalmente esta teoria não fornece resultados quantit.§:_ 
tivos satisfatórios, particularmente para extrapolações(lO ). E~ 
tes conceitos, entretanto, são úteis quando est.ão presentes áci 
dos carboxÍlicos{33,34). 
Pode-se classificar os modelos expostos acima em 
dois grupos, de enfoques opostos no que se refere à estrutura 
molecular das soluções ( 10 ) . 
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O primeiro conjunt.o tende a considerar a mistura 
líquida como sendo um gás de alta densidade. Neste grupo se en-
cont.ram as teorias de van Laar, Scatchard-Hildebrand e dos est_ê; 
dos correspondentes. A principal dificuldade destas teorias es-
tá na deficiência das equações P-V-T e das regras de mistura 
utilizadas. 
O segundo conjunto se baseia na teoria da treliça e 
similares. Os líquidos teriam cornpor·tarnento mais próximo do es-
, tado sólido, com suas moléculas dispostas em arranjos geométri-
cos bem definidos. 
O que se constata ao se comparar os resultados obti-
dos com dados experimentais é que todos estes modelos são sirr:pli 
ficações muito drásticas da realidade, sendo que nenhum deles 
se mostra universalmente superior aos demais. Mesmo nos mode-
los mais sofisticados (como 1 por exemplo, o UNIQUAC) , são fei-
tas sérias simplificações 1 sendo a principal delas desprezar os 
efeitos da mistura sobre os denominados grau_s de liberdade in-
ternos das moléculas: rotação e vibração(l25). 
Assim, o procedimento aqui adotado para se selecio-
nar uma ou mais equações para y que representem bem o par eta-
nol-água consiste em testar todas as equacões acima citadas 1 ve , -
rificando qual melhor se ajusta a este caso específico. O resu_~ 
tado assim obtido não deve ser encarado como uma demonstração 
da superioridade de um modelo sobre os ou·tros mas, simplemente, 
como uma correlação útil nos cálculos de equilíbrio envolvendo 
o par etanol-água. 
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3 • 3 • C O R R E L A Ç D E S P A_R_;A_O'--C'-'0-'E-'-F-'-J-'-C'-l-'-E N __T_E-'--'V-"E-'--'-A-'-T-'-1 '-V J'-V'-'A-"-V· E ( y . ) 
. .t 
Conforme citado no item ant.erior, várias equações de 
y i para o sistema etano l-água são aqui testadas (vide tabela 
3 .1} : 
Van Laar (dois Parâmetros) 
Margules três e quatro sufixos (dois e três pararne-
tros} . 
Redlich-Kister (dois, três 1 quatro e cinco . pararoe-
tros) . 
Wilson (dois e três parâmet.ros) 
NRTL (dois e três parâmetros)~ 
UNIQUAC (dois parâmetros)~ 
Note-se que, apesar das equaçoes de Redlich-1\iste:.:: 
de dois e três pal:âmetros serem equivalentes, respectivamente, 
às de Margules de três e quatro sufixos, ambos os arremjos sao 
testados pois, face aos erros ntlTiléricos presentes no ajuste das 
equaçoes, uma forma pode ser revelar ligeiramente superior à ou 
tra~ 
Estas equaçoes sao ajustadas aos dados isotérmkos de 
equilíbrio mencionados no item 3.1 e aos dados isobáricos consi 
derados conSistent.es ou de resultado inconclusi'-D ao serem testa 
dos pela equação da coexistência (vide item 2.7). O ajuste 
feito por método estatístico descrito no próximo item. 
-e 
Um aspecto importante a se considerar quando se dese 
jam estimativas precisas de y1 é a variação dos parâmetros des-
tas equaçoes em função da temperatura (T). Analisando, por 
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TABELA 3.1. Equações para yi 
Van Laar 
' [ r x.A .. in yi = Aij J ]1 __ (3.15) x.Ai.+x.A .. 1 J J Jl 
Parâmetros: Al2' A21 
M~es l sufixos 
tn yi = xH Aij + 2(Aji-Aij)x1 ] (3.18) 
Parâmetros~ Alzr A21 
~1~ules 4 sufixos 
-----
tn ,2 [ + 2 (Aji -Aij-D) xi + 3Dxi J ( 3.19) Y;. = x. A .. J 1] 
Parâ:rctetros: />,12, A21' D 
Redlich-K.ister 
tn 2 3 4 5 6 (3.20) yi = a 1 xj+bixj+c1xj+dixj+eixj 
com: a 1 =(A+3B+5C+7D+9E)/RT; a 2 =(A-3B+5C-7D+9E)/RT 
b1 =-4(B+4C+9D+l6E)/RT; b 2 =4 (B·-4C+9D-16E) /RT 
c 1 =12(C+5D+l4E)/RT; cz= 12(C-5D+l4E)/RT 
d 1=-32(D+6E)/RT d 2 =32(D-6E)/RT 
e 1 =80E/RT ez= 80E/RT 
Parâmetros: A, B, c, D, E 
Wilson 
y i =C [-tn (xi +A ij xj) + 
J ~Àij 
tn 
A .. x. A .. xj V.(-RT) 
1 3 J - J1 co;n:A .. =::J+e (3.27) 
X. +A .. X. X· +A .. X. 1.] V. ~ J..) J J J 1. 1. -1. 
Parâmetros: ~À12' Ó.Àl2, C(eventual 39 parâmetro;normalmente 1) 
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TABELA 3.1. Equações para yi(cont) 
NRTL 
"[ ( G .. )
2 
T .. G.. ] = .(. Jl + ~J lJ
X. T "i 2 
J J x1+x.G.. (x.+x.G .. ) J ) l J l l) 
(3.36) 
Parâmetros: t.:.g12 , t.:.g21 , a (eventual 39 parâmetro; caso 
rio, adota-se a=l ou a=-1) 
contrá- I 
UNIQUAC 
~· z 
tn y. = ln-.2. + 
1 
X i 
com: 
z L~-
2 2 
-(r.-q.)-(r.-1) 
2 1 1 
Tij ~ e-ai/T 
Parâmetros: a12 e a21 
VALORES AD01'hDOS : etanol 
referência ( 3 4) ) 
água 
z = 10 
' [ ' ' + q. -lo(B.+G.T .. ) + 
l l J ) l 
(3.49) 
' ' x.q.+x.q.
l l J ) 
q ~ 1,97 
r ~ 2 ,ll 
q' = 0,92 
q = 1,40 
r = 0,92 
q' = 1,00 
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exemplar a equaçao de van Laar: 
(3.15) 
pode-se observar que, caso os parârJetros A. , nao variem com T 
. ~J 
est.ar-·se-á considerando a solução a térmica (!lE:::::Q) , pois: 
(8tnyi) =-aT P 
,x 
(3.53) 
R1' 
O mesmo ocorre com as equaçoes de Hargules e de Red-
lich-Kist.er o 
Uma outra aproximação largamente utilizada é a hipó-
tese de solução regular (~E=O}~ Neste caso, i~ Yi é inversamen-
te. porporcional a •r ( 25 r 34) , e a equação de van Laar (assim c.e_ 
mo as de :Margules e Redlich-Kister) , com coeficientes Aij cons-
tant.es, é ligeiramente alterada (conforme apresenta, por exem-
plo, a referência(42 )) : 
(3.15') 
Em processos isotérmicos (3.15) e (3~15 1 ) sao equiv~ 
lentes. No caso isabárico, entretanto, a diferença pode ser sen 
sível. 
Para o par etanol-água, num cálculo mais refinado, 
estas simplificações não são satisfatórias (vide, por exemplo 1 
os valores de HE e sE apresentados na referência ( 4 ) ) . Para es 
ta mistura, e recomendável considerar os parâmetros 
dependentes de T. 
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As equaçoes de Wilson, NRTL e UNIQUAC apresentam va 
riações mnis complexas de !n y i com T. Mesmo neste casos, entr§: 
tanto 1 a admissão de parâmetros constantes é uma simplificaçZ-io 
arbitrária. A correlação destes parâmetros com T tende a me lho 
raro ajuste aos pontos experimentais(34, 62). Este procedimen-
to será abordado em um próximo item. 
3. 3. 1. Aju!:.:te. daõ e.qu.aç._ôe-6 de y ao-6 da.do!J e.xpen..t.men:i:a~~ da fl:te-
tuJta 
A estimativa dos parârctetros das equaçoes de y a par-
tir de dados experimentais pode ser feita através de vários mé-
todos diferentes. 
O mais simples deles consiste ein minimizar os des-
vios entre os coeficientes de atividade calculados pela equa-
ção e aqueles obtidos a partir dos dados empíricos. Estes ' y "ex 
s -· 
perimentais" podem ser obtidos a partir da equação (3.14). Rear 
ranjando esta expressão, chega-se a: 
~v 
. J. 
~s 
i 
(3.14 ') 
Observe-se que os y 1'experimentais" na verdade nao 
sao calculados somente a partir dos dados de equilíbrio, mas 
pressupoem a utilização de equaçoes P-V-T das fases líquida e 
L gasosa {para calcular v. e os coeficiente de fugacidade) e de 
-J. 
equaçao de pressão de saturação. Embora a pressões baixas e reo-
dera das a influência de ~f: e dos _,_ ~·s não seja grande1 o mesmo 
nao ocorre com P~, cujos valores podem .influir sensivelmente nos 
y's 11 experimentais" (conforme citado no capítulo anterior). 
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Neste trabalho adota-se a equaçao virial série P 
truncada no segundo termo {equação (2~19)) para representar a 
fase vapor. Os coeficientes viriais são calculados pela correla 
ção de Tsonopoulos (32) (vide apêndice 5). Assim, 
{3.14') toma a seguinte forma: 
~y.P) RT ln y. ~ RT { ~~ p""' xi i ( s + P·-P.) ,_ 
i=l,2 
L (B .. -v.) 
J.l -l 
a 
li 2 r,. d onde 12 = n12 -B11-B 22 e ~i e calcula o pela equaçao 
equaçao 
+ 
( 3 .54) 
(2.25). 
Na figura 3.2 estão representados, a título de ilustra-
ção, os y 11 experimentais 11 calculados por (3.54) para os dados 
de Mertl ( 7 6 ) . A equação de saturação utilizada neste caso é, a 
de lmtonie (vüle apê.ndice 6}. 
Este procedimento para determinação dos parâmetros 
das equações de Y, entretanto, está sujeito a um sério inconve-
niente: o ajuste da correlação 1 por um método de mínimos quadr~ 
dos, vai na verdade minimizar os desvios entre valores de y 
calculados pela correlação e valores de y "experimentaisu, tam 
bém calculados, a p;~.rtir de ( 3. 54) (ou de expressão equivalente). 
Assim1 não se lida com valores que tenham sido diretamente medi 
dos e os parâmetros obtidos a partir de tal ajuste, mesmo que 
este seja de boa qualidade, podem não ser aqueles que melhor 
descrevem o comportaraento do sistema. 
Um método que contorna este problema, extensamente 
utilizado na literatura, é o método de Barker( 21}, que obtém 
·~--
2- o 
40 
FIGURA 3.2 - Coefici.entes de atividade calculados por (3.54}; 
dados da referência (76); T=40°& 
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os parâmetros de y através da minimização dos desvios entre pr~ 
soes calculadas e medidas (pelo método dos mÍnimos quadrados) . 
Esta abordagem dispensa a utilização nos cálculos das frações rro 
lares da fase vapor {y) ~ Embora mrd.tas vezes dê excelentes re-
sultados quando os dados experimentais sao de boa qualidade(34), 
o mét.odo de Barker tem algumas limitações: não utiliza toda in-
' formação disponível (os y 5 ) e despreza os erros experimentais 
nas medidas de T e x~ 
O método aqui utilizado evita este inconveniente~ 
apresentado por Anderson e colaboradores(13'l) e descrito em deta 
lhe também na referência ( 34) . 
No método da má::d.ma verossimilhança buscam-se os pa-
râmetros .de uma equação que maximizam a probabilidade da ocor-
rência combinada de todos os valores experimentais observados. 
En:, outras palavras, assume-se que estes valores são o conjunt.o 
de dados que tem maior probabilidade de ser medido (admitida 
uma faixa de variação para cada valor) caso se faça um grande 
número de repetições do experjmento. 
A probabilidade de ocorrência simultânea de eventos 
independentes é igual ao produto das probabilidades de cada e,-
ventar por conveniência matemática 1 utiliza-se nos cálculos o 
logaritmo neperiano desta probabilidade{l37,13B). Esta expres-
são é denominada função verossimilhança/ e o cálculo de seu pon 
to de máximo permite a determinação dos parâmetros desejados. 
Como se vê 1 algumas hipóteses são feitas quando se 
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utiliza este método: os erros sao admitidos aleatórios, nao 
correlacionados e com determinada distribuição. As referências 
(137 e 13~) adotam a distribuição normal. As variâncias nas me-
dições de T, P, x e y, idealmente obtidas a partir de repeti-
ções das leituras, são muitas vezes estimadas em função da ex-
periência e conhecimento da operação dos aparelhos. 
No caso do equilíbrio binário lj_quido-vapor, procu-
ram-se os parâmetros que minimizam a função objetiva s, que 
sao os mesmos que maximizam a função verossirnilhança(l37): 
M [(PO-Pe) 2 (TO-Te)2 (xo-xe) 2 O e 2 ] S= L l l + l l + )_ l + (y CYil (3.55} ---;;z--- -2-
"2 "2 i=l a,r' Pi ) xi yi 
onde M e o número de pontos experimentais, a2 a variância esti-
mada de cada propriedade e os superscritos "0 11 e 11 e" indicam va 
lores uverdadeiros 11 (calculados) e experimentais, respect-ivame!! 
te. 
A cada iteração, determinam-se os valores "verdadei-
ros 11 de x, y, '1' e P através de algoritmo de ponto de bolha9 A. 
equação {l14) e linearizada de forma a reduzir o problema à so-
lução, em cada passo, de um sistema de equações lineares(34) ~~ 
ta expressão P~ ê calculado pela equação de Abrams-Massaldi-Prau_2 
1 
nitz(141,142) --vide apêndice 6 que se mostra de boa preci 
são em toda a faixa de temperaturas requerida. 
3. 3.1. Z. Reõuitad04 
O método acima descrito é utilizado no ajuste dos mo-
de los de y i listados no item 3. 3 aos dados experimentais etanol-
llO 
água mencionados ao final do i tem 3 .1. 
Os resultados obtidos para um conjunto de dados es-
tão ilustrados na tabela 3.2. Os desvios-padrão das 
medidas, .:tdotados conforme recomenda a referência ( 34) , são: 
crp=lmmHg, oT~0,05°C, ox=O,OOl e o
1
=0,003. os desvios-padrão ob-
tidos para os parâmetros são tawbém indicados. 
Nesta tabela est.ão representados os dados de Mer:tl 
(76), T=40°C, excluído o ponto x1 =0,062. Este conjunto foi con-
' siderado consistente pelo teste da equação da coexistência, e o 
excelente ajuste de praticamente todas as equações parece cor:.-
firmar este fato. 
As tabelas 3. 3 e 3. 4 resun1em os resulta dos da aplic5! 
çao do método aos dados mencionados acima. Nesta tabelas estão 
indicados os valores médios dos desvios obtidos ao serem a.just5!. 
das todas as equaçoes da tabela 3.1. 
A primeira constatação que surge ao se examinarem es 
tas tabelas é que o ajuste aos dados isotérmicos é superior que 
aos isobáricos. Este comportamento é de certa forma previsível, 
visto que no caso isobárico T varia e, consequentemente, a ad-
missão de parâmetros constantes é uma aproximação. 
Outro fato que se deve salientar (embora nao indica-
do diretnmente nas tabelas) é que o ajuste é tanto pior quanto 
maiores temperatura e presSão do sistema. Isto se deve 1 prova-
velmente, à maior influência que a pressão exerce,nesta faixa, 
nas propriedades volumétricas dos componentes. Por exemplo 1 a 
hipótese de que vL=vL=vL(T) (vide equação (3.13)) passa a indu-~ -l -1. 
zir erros cada vez maiores conforme se aproxima a região critica. 
TABELA 3.2: Ajuste de equações de Yi;O--aàos àe Mertl(76) 1 '1'=40°C 
Equação Parânetros iziP (mmHg} ~T ( ° C) tx 6y 
UNIQUAC (3.49 2 par. al2=-34,51±20,07i a? 1 =303,08±33,54 1,01 0,01 
• 
0,0006 0,0054 
[NRTL (3. 35) a.=l 6gl2=591,88±260,34;6g21=845,61±340,l2 5,13 0,06 0,0030 0,0254 
2 parâmetros a:=-1 Dg12=458,24±11 1 00; Ag21=124,19±19,47 1,04 0,02 0,0007 1 0,0056 
lRTL ( 3. 36} 3 parª- 6gl2=-696,86±67 1 62; a.=O,l2±0,00 0,97 I 0101 o ,ooos I o ,ooss , I 
metros bg21=1835±103,85 
2 par. tÃ12=277,62±56,83; tÃ 21 =873,40±25,69 1,12 0,02 !0,0007 0,0059 I !wiLSON 
3 parª 0,00581 (3. 27} 6\12=228,67±18,78 C=l,07±0,03 1,09 0,02 0,0007 
metros AAz 1 =835,66±14,17 
' 
~GULES 2 par. A12::::1,59±0,03; A21 =0,84±0,o4 1,18 0,02 Or0004 0,0059 (3.18} e 
(3.19} 3 par. A12=1,64±0,05; A21=0,92±o,os, o=0,27±0,22 l, 03 o ,01 0,0005 0,0055 
2 par. A=755,15±10,95; B=-233,82±18,49 1,20 0,02 0,0004 0,0059 
REDLICH-
KISTER 3 par. 4 1, 03 A=7 54 f 12±10 I 69 i B=-233 t 4 7 ±19 f 86 ;C=41,26±33, 7 o ,01 0,000::5 0,0055 
(3.20} 4 par. A=756,80± lO ,64; B=-212r29:±.21,70; 0=37 ,39±33rl9 1,04 0,01 0,0005 0,0049 ' 
D=-58,44.±50 1 19 
5 par. A 754,33±14,48; B -209,32±25-;-41; C-49,09±54, 7 6 ~ o..., 0,02 0,0005 0,0048 D=-62,02+54,87; E=-28,04±101,78 "' ' 
--IVAN LAI'.R 
(3.15} 2 par. A12=1,69±0,o4, ti -o gs ... o ''2 .1""21-, .'-f\.;. 1 1 00 O,Ol 0,0006 0,0054 
--
OBS 'P IPcalc Pexp-. 'T- 'Tcalc TGY.p-, -;:-- ,-éalc exo, ~-, caTe- exp, '') t 1 ( 2 )-!Ll = - li~-> =1 - 1; ,;c.X=Ix -x ~~; <->Y=iy -y r 1.~ :e ano; agua 
f-' 
f-' 
f-' 
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TABELA 3. 3: Ajuste de equaçoes de y.: DADOS ISOT~PJvliCOS 
l 
-Para-Equar;ão IIP(mmllg} IIT(°C} ni. lly metros 
f-
UNIQUAC 2 par. 0,93 o ,11 0,0011 0,0068 
(3.49} 
--
o;=l 7,27 0,35 0,0058 0,0234 
-
jNRTL(3.36} a=-1 1.,03 0,12 o' 0013 0,0078 
3 par. 1,28 0,12 010014 0,0090 
-- 1---- -
2 par. 1,17 0,13 0,0015 0,0077 
IILSON ·-----t--- ·---
(3 .27} 3 par. 1,36 0,13 0,0016 0,0084 
-
--
2 par. 1,33 0,15 0,0019 0,0085 
MARGULES 
-----(3.18} e 
(3.19} 3 par. 1,00 o 119 0,0016 0,0077 
----· 
2 par. 1,36 0,15 0,0020 o' 0077 
REDLICI!- 3 par. 0,92 0111 o' 0011 0,0069 
KISTER 
(3.20} 
4 par. 0189 0,09 0,0011 0,0067 
5 par. 0,88 0,09 0,0011 0,0067 
--
Vlh'l LAAR 
(3.15} 2 par. 0,94 o' 11 o' 0011 0,0068 
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TABELA 3.4: Ajuste de equaçoes de Yi: DADOS ISOBÁRICOS 
-Para- ' Equação liP (mrnHg) ll·r('c) ÔX -metros Ay 
·----1---- - - -· 
JNIQUàC 2 par. 1,71 0,24 0,0026 0,0120 (3.49) 
--
a=-1 6,94 0,59 o' 00 71 0,0269 
----- ·------~- ---·--- --- ---~--
NRTL(3.36) a=-1 1,85 0,31 0,0028 0,0140 
-~~---- ------- ---~-----·- ~- ----· 
, 3 par. 3,43 o' 30 0,0042 o' 0184 
~--
2 par. 2,00 0,25 0,0027 0,0132 
VIJ .. SON f-----(3.27) - ---------- --------·--·- ---
3 par. 3,13 0,27 0,0030 0,0181 
--- ----·------ --------
-------~ 1------~-
:!A.RGULES 2 par. 1,69 0,24 0,0033 0,0125 
(3.18) e --------- ·--·------ ·--· ' .. ~- ----------
(3.19) 3 par. 1,41 0,18 0,0029 0,0105 
-- f-- .. ·---------·- -------
2 par. 1,74 0,24 0,0033 0,0128 
---
----·---
REDLICH- 3 par. 1,44 0,18 0,0029 0,0106 
KISTER 
------ --· (3.20) 
4 par. lr38 0,16 o' 0025 0,0109 
----~ f---
5 par. 1,28 o' l4 0,0027 0,0101 
--- -- ·-· 
' . 
VAN LAAR 2 par. 1,69 0,24 0,0026 o' o 12 3 (3.15) 
--
--'------·----- --·- -
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O mesmo pode ser dito da equaçao virial trw1cada no segundo ter 
mo e das equações de pressão de saturação. 
A análise da tabela 3 .. 3 (dados isotérmicos) indica 
que, com exceção da equação NR'rL com a=l, todas as demais se 
ajustam ao sistema etanol-·água com razoável fidelidade. Um exa-
me mais detido, en·tretanto, indica que as equaçoes se dividem 
em dois grupos: um apresentando resultados, em média, superio-
res ao outro. No primeiro grupo encontram-se as equaçoes UNI-
QUAC, de van Laar e de Redlich-Kister (com três ou mais parâme-
tros). Apresentam resultados ligeiramente inferiores, enquadra~ 
do-se portanto no segunrlo grupo, as equações de Wilson (do.i..s e 
três parâmetros), NRTL (dois parâmetros com o:=-1 e três parâme-
tros - a que apresenta maiores desvios), de Redlich-Kist--:.er 
(dois Parâmetros} e de I-1argules (três e quatro sufixos). 
A introdução do quarto parâmetro na equação de Red-
lich-·Ki.ster melhora de forma considerável os resultados. Já o 
quinto parâmetro nao provoca alteração sensível nos desvios ob-
servados. 
~ interessante notar que uma equaçao matematicamente 
simple::s como a de van r...aar fOL!lece bons resultados, paL-a um si~ 
terna que apresenta forte desvio da idealidade como o 
água. 
etanol-
A análise dos dados isobáricos (tabela 3.4) é quant! 
tativamente menos rigorosa, uma vez que os parâmetros foram ad-
mitidos invariantes com T. De qualquer forma, observa-se que a 
equaçao de Redlich-Kister (quatro e cinco parâmetros) se desta-
ca das demais. Também apresentam bons resultados (embora em ní-
vel ligeiramente inferior) as equações de Margules, de van Laar 
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e UNIQUAC. As equaçoes de Wilson e NRTL (a=-1 e três parâmetros) 
encontram-se no segundo grupo (desvios maiores) e a equaçao 
NRTL (a=l) novamente não representa bem o sistema em questão. 
Desta forma, a análise qualitativa da tabela 3.4 
confírrrta. as cOnclusões obtidas a partir da t.abela 3. 3 (apenas a 
equação de Margules passa do segundo para o primeiro grupo).Co!:: 
sequenterr.ente, selecionam-se as equações UNIQUAC, de van Laar e 
de Redlich-Kister (quatro parâmetros) para posterior análise da 
'influência nos cálculos do equilíbrio etanol-água da variação 
dos parâmetros em função de T. Cabe ressaltar que, dentre estas 
três equações, somente a de Redlich-Kister apresenta a caracte-
rística de não ser imediatamente extensível a sistemas multicom 
ponent-es, fato este que a coloca, de inicio, em posição desvan--
tajosa em relação às demais. 
3.3.2. CaJtJte.lac;.ão do.ó pa_Jr..âmt.:tJta.é da.l> e.qua.ç.õe.t. de yL_e.m 
da Xe.mpejta.t:u!La 
A abordagem clássica da li ter atura para este proble--
ma consiste em adotar expressões empíricas, em geral matematic~ 
mente simples, para descrever a variação dos parâmetrc::: de y 
com a temperatura. Estas expressões são ajustadas a partir de 
parâmetros obtidos de dados isotérmicos(34 1 62). 
Um procedimento alternativo interessante e propost.o 
por Skjold-J0rgensen e colaboradores ( 6 2 ) , aplicável à equaçao 
UNIQUAC/UNIFAC. Os autores colocam o número de correlação (Z) 
em função de T, e ajustam a expressão diretamente aos dados ex-
perimentais. Esta abordagem tem, com efeito, maior base física, 
pois supor que Z é função de T significa supor que o núme1u rréd.io de 
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segmentos de molécula que ce.rcam um cent..-ral depende de T. Este 
enfoque permitiriav inclusive, o cálculo preciso de entalpias 
de mistura a partir dos dados de equilíbrio, e vice-versa {62). 
Entretant.o 1 conforme afirmam os próprios autores, este método 
conduz a dificuldades de convergênci.a~ 
Tendo em vista que há dados isotérmicos aceitáveis 
para o sis·tema etanol-água, cobrindo larga faixa de temperat!:!: 
ras, opta-se aqui pela utilização da primeira abordagem {método 
empírico) • Este procedimento, além de n8.o apresentar qualquer 
problema de converg·ência 1 é também mais versátil, permitindo o 
ajuste de qualquer modelo de y 1 . Além disto, o enfoque princi-
pal deste trabalho é a utilização das correlações obtidas para 
o cálculo do equilíbrio de fases (em especial na simulação de 
colunas de destilação)~ Não há 1 assim, interesse imediato em se 
obter estimativas precisas de L'.I-'!L a partir dos dados de equili-
brio 1 visto serem dispon:i.veis correlações empíricas desta pro~· 
priedade, cobrindo largas faj_xas de temperaturas para o sistema 
etanol-água(SO). 
As expressOes aqui testadas para re.presentar a depeg 
dência dos parâmetros de y em função de T são: 
Pij = p(O) + p(l) T >J lJ (3.56) 
= 
(O)+ p(l)T-1 
Pij Pij lJ (3.57) 
Pij = p(O)+ p(l)Tl/2 lJ lJ (3.58) 
p .. = p~~)+ pg)T + pn)T2 lJ (3.59) 
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Pij = p(O) + lJ 
(l)T-1 
pij + p(2)T-2 lJ (3.60) 
(O) p(l)T 
Pij = pij + lJ + 
(2) 
Pij inT (3.61) 
= 
p(O)+ . (1) 1,-1 + ( 2) ln'I' (3.62) Pij lJ Pij pij 
p .. = p(O)+ p(l)T + p(2)T-l (3.63) lJ lJ lJ lJ 
onde pij é um parâmetro genérico. 
As expressões (3.56) a (3.63) sao ajustadas, pelo 
método dos mínimos quadrados, aos parâmetros das equações UNI-
QUAC, de van Laar e de Redlich-Kister {quatro parânetros) t obti 
dos a partir dos dados isotérmicos citados acima. As correla-
ções assim obtidas estão listadas no apêndice 7. 
Observe-se que a equaçao de Redlich~·Kister aqui estu 
dada possui quatro parâmetros. f; de se esperar, ass.irr_, que ela 
se ajuste bem aos dados experimentais. Quando estes parâmetros 
são colocados em função de '1', então, este ajust:e certamente me-
lhorará_, mas às custas da introdução de um grande numero de cons 
tantes empíricas (até doze, na pior hipótese). 
Deve-se notar que a utilização de parâmetros variá-
veis com T traz aumento considerável 110 número de parâmetros e1:::: 
píricos dos modelos de y. Este procedimento dever certamente, 
levar a uma melhoria da representação dos dados experimentai.s.O 
que é necessário verificar, entretanto, é se esta melhoria é su 
ficiente para justificar o emprego de expressões mais complexas 
para y. 
Um primeiro teste neste sentido e a comparaçao entre 
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os resultados obtidos com e:xpressoes de duas constantes {ào ti-
po das equações (3.56) a (3.58) e de três constante.s (equações 
{3~59) a (3.63)). Para tanto, comparam-se os valores de y. cal-
l 
culados com o uso destas equações e os valores de yi obtidos a 
partir dos dados experimentais, através d<:l equação ( 3. 54} . Uti~· 
lizam-se para este fim os dados pré-selecionados no item 3.1. 
A observação dos desvios obtidos em cada caso é um critério -u-
til na comparação entre as várias expressões propostas para os 
parâmetros de y. 
A tabela 3.5 mostra u soma dos quadrados dos -resJ,-
duos (SQH.) observados para as oit-:o correlações enfoquadas ( (3.56) 
a (3.63)). O primeiro fato que se evidencia na análise desta ta 
bela é a melhor concordânCia entre os valores 11 cxperimentais" e 
calculados de r 2 (ou seja, para a ág,J.a). Além disso, embor.:t a 
diferença entre os resíduos de todas as expressões testadas nao 
seja grande 1 conf-irma-se a expectativa de que a introdução de 
rnna terceira constan-te nas correlações dos parâmetros de ten 
de a melhorar o ajuste. Com efeito 1 ao se observar a tabela 3.5, 
delineiam-se dois grupos de correlações: aquelas com duas cons-
tantes ajustáveis {3.56 a 3~58) apresentan residuos em geral s~ 
periores aos das com três constantes {3.59 a 3.63). A única ex-
cessao a esta regra é a equação m~IQUAC com parâmetros calcula-
dos por (3459} que, para o etanol, apresenta SQR maior do que 
as correlações com duas constantes ajust.áveis. 
Outro fato que se evidencia é o bom ajuste obtido 
com a equação de Redlich-Kister. No entanto, em vários casos es 
ta equação é superada por um dos outros modelos e, de qualquer 
forma, as diferenças entre os SQR não são significativas.Levanào 
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'l'ABELA 3 • 5 : Soma dos quadrados 
ne:xperimental 11 (l) 
yi 
dos resíduos (S.Q.R.) 
ca1cu1ado(2} 
- Yi 
Modelo de y 
Correlação ébs UNIQUAC ( 3. 49} VAN IJV\R(3.15} REDLICH-KISTER J4 par.} (3.20} 
parâmetros SQRl" I SQR;\-' 1 SQR±-' 1 SQR:1 SI SQR,l-' 1 SQR;\'li 
{3.56} '" 1 9,07 0,86 15,24 o' 78 8,51 0/78 
-
(3.57} (4 } 5,26 0,86 11,13 0,96 7,24 0,90 
{3.58) (4 ) 
..• 
5,42 0,87 10,69 0,89 5/63 o' 84 
(3.59} (5 } 7,78 0,54 8,66 0,62 5, 01 0,52 
--
(3.60) {S) 4,19 o ,54 3,72 0,64 3,75 0,51 
. 
(3.61)(S) 5 f20 0,54 4,15 0,65 4,07 0149 
. 
(3.62} {5 ) 4,77 0,56 5,10 0,84 5,36 0,89 
---- --
(3.63}(S) 4162 o, 54 3,76 0162 4,21 0,57 
. . 
OBS: '!1) 11 experirnentaln yi conforme equaçao (3.54} 
calculado (2) y i conforme equaçoes (3. 49}, ( 3.15) e (3 .20) 
(3) SQR1 = soma dos quadrados dos resíduos para o compone~ 
te i= 1, etanol;i=2, água) 
~1 11 • t 1" 1 1 d 2 SQR = ~ (y exper~men·a -Yca cu a o} M= ~ i ~ · . , numero 
j =l ~ ~ de pontos 
experimentais 
(4) Correlação dos parâmetros com duas constantes ajustá-
v eis 
(5} Correlação dos parâmetros com três constantes ajustá-
v eis 
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em conta que esta equaçao tem de início dois parâmetros ajustá-
veis a mais que as outras {número este que aumen·ta quando os 
parâmetros são colocados em função de T), pdde-se afirmar que 
este é Uln resultado comparativamente fraco. 
Finalmente, este primeiro teste não permite selecio-
nar em defini·tivo uma equação como a melhor~ t>!esmo assim, ficam 
algumas indicações. Considerando·-se apenas as equações UNIQUAC 
e de van Laar {em face da pequena magnitude da melhoria introdu 
'zida pelos parâmet.ros adicionais de Redlich-Kister) r destacarr.-
se as expressões do tipo (3.60} e {3.63). Para estas expressoes, 
o inconveniente de se introduzir uma terceira constante ajustá-
vel na correlação dos parâmetros de y com T parece ser justifi-
cável, em face d<'J melhoria alcançada no ajuste. 
Um outro indicativo de uma evenJcual melhoria na 
representação dos y i, quando seus parâmetros são correlaciona-
dos com 'r r é a comparação dos resultados de cálculos de equílí 
brio que utilizem estas correlações com dados experimentais con 
fiáveis. 1\dota-se aqui,para este fim, algorit.mo de cálculo de 
temperatura de bolha {vide apêndice 8) r por ser um tipo de cál-
culo muito comum na simulação (1.e colunas de destilação {vide 
item 4.2). Embora neste procedimento estejam envolvidas outras 
correlações (P-V-T da fase vapor, pressã.o de saturação dos com-
ponentes puros), a comparação dos resultados obtidos pode indi·-
car uma melhoria da correlação de Y, desde que as outras equa-
ções sejam mantidas invariantes, isolando-se o efeito de T so-
bre os parâmetros~ 
Na tabela 3~6restão os resultados destes cálculos~Ob 
servam-se as mesmas tendências verificadas na tabela 3.5: a 
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'l'ABEI.A 3. 6: Cálculos de temperatura de bolha 
--Modelo de y 
. 
-
Correlação dos UNIQUAC(3.49) VAN LAAR(3.15) REDl~ICH-KISrrLF. ( 4 par. ) ( 3. 2_()~-
parâmetros . - ( 1) ~T-(2) ( l) ~T (2) . ( 1) llT (Z) ~y 6y ~y 
-
(3.56) ( 3 ) 0,0090 0 1 95 0,0103 1,04 0,0100 ll o~) 
------
(3.57) (}) o' 0096 1,05 o ,0113 1,19 0,0094 1;12 
-
--
(3.58) (J) 0,0091 0,97 0,0107 1,09 0,0101 1,11 
. 
--
(3.59) ( 4 ) 0,0090 1,06 0,0087 0,99 0,0089 0,99 
---
(3.60) (4 ) 010072 0,88 0,0072 0,84 0,0070 0190 
f----
(3.61)( 4 ) 0,0079 0,95 0,0069 0,88 0,0081 0193 
(3.62) ( 4 ) 0,0075 0,90 0,0174 1,45 0,0072 l ,07 
1-·--
(3. 63) ( 4 ) 0,0075 o ( 92 0,0074 0,90 0,0074 0,94 
OBS: ( l) ~y = I experimen·tal calculado I r y -y (valor médio) 
(2) ~T = I Texperiment.al_Tcalculado I ; (valor médio, ° C) 
(3) Correlação dos parâmetros com duas constantes ajustá-
v eis 
(4) Correlação dos parâmetros com três constantes ajustá-
v eis 
Dados experimentais utilizados na comparação: vide item 3.1. 
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ordem de grnndeza dos desvios é semelhante em todos os casos, 
mas há sensível redução destes desvios quando se empregam corr~ 
lações com três constantes. Dentre estas, destaca-se novamente, 
de forma positiva,a equação (3.60). 
DeVe-se salientar que os desvios obt.idos para dados 
com altas P e T sao consideravelmente superiores aos demais 1 el~ 
vando as médias (!::.y e .6'1') até os valores indicados na tabela 3. 
6 • 
Out.ra constatação importante é que a cquaçao de Red 
lich-Kister (com quatro parâmetros) não se mostra superior às 
demais, apesar do maior número de parâraetros ajustáveis. Esta e 
mais uma indicação contrária à u·tilizaçào desta equação para o 
sistema etanol-~água, quando comparada aos modelos UNIQUl>.C e de 
van Laar. 
Um terceiro critério que deve ser consiGerado nesta 
análise é a corr:.paraçao entre cálculos de temperatura de bolha 
feitos utilizando parâmetros invariant.es com T e parâr..etros de_~ 
critos pelas correlações aqui analisadas .. Os resultados 1 
dois conjuntos de dados, estão indicados na tabela 3.7. 
para 
Nesta tabela são examinados apenas os modelos UNI-
QUAC e de van Laar, descartando-se a equação de Redlich-Kister 
em face dos resultados apresentados anteriol~ente. Os desvios 
obtidos para estas duas séries de dados são representativos do 
comportamento rnédio observado para todos os demais. 
Através da tabela 3.7 verifica-se que, para a série 
isobárica, a consideração de parâmetros variáveis com T diminui 
os desvios ~y e fiT, para quase todas as correlações utilizadas. 
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'fABELA 3 ~ 7: Cálculos de temperatura de bolha 
-~Dados (ref) NER1'L ( 76) JONES e colaboradores 
equ~ ~~ T~4o'c (56) P~760mmllg paxa-ção 1 ~ 1\y l1) 1\'f\2) i\y l1) 1'i'(2 ) ue Y metros 
u 
(3.56) 0,0067 0,63 0,0063 o f 32 
-· 
N 
(3.57) 0,0063 0,60 0,0069 0,36 
.. 
I 
·-
(3.58) 0,0067 0163 0,0063 0,28 
Q (3.59) 0,0046 0,46 0,0102 0,46 
·------ -· ----
u 
(3.60) 0,0046 0,45 0,0061 0,31 
A 
(3.61) 0,0049 o f 47 0,0083 0,37 
--
c 
(3.62) 0,0046 0,45 0,0077 0,34 
--- - -
(3.49) (3.63) 0,0049 0,48 0,0077 0,34 
Próprios( 3 ) 
-
0,0045 0,45 o 100 85 0,75 
. '«<="""~- . .. ~ -
-
=='-~==· 
v (3.56) 0,0067 0162 0,0041 o f 33 
-----
A (3.57) 0,0073 0,63 0,0057 Ú f 31 
-
N (3.58) o' 00 72 0,62 0,0060 0,24 
----
(3.59) 0,0054 0151 0,0093 o f 36 
L (3.60) 0,0049 0;47 0,0040 0,24 
- -------
A (3.61) 0,0076 0,62 0,0051 0,18 
--· 
A (3.62) o' o 110 o' 34 o' o 100 o 1 80 
R (3. 63) 0,0063 0,53 0,0066 0{26 
(3.15) Próprios (J) 0,0044 0,47 0,0070 0,76 
OBS: (l) xy = jyexperimental_ycalculadoli (valor médio) 
(2 ) l1T = ]Texperimental __ Tcalculado[i (valor médio, oc) 
(3) Parâmetros 11 próprios": invariantes com T, obtidos pelo 
método da máxima verossimilhança a partir dos próprios 
dados das referências (56) e (76). 
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Este resultado, coerente com a expectativa (vide itens 3.1 e 
início do 3~3), é forte indício de uma real melhoria dos mode-
los de y quando seus parâ.met.ros são colocados em função de T. 
Para os dados isotérmicos, observa-se que a utiliza-
çao de parâmetros obtidos a part~ir das correlaç()es provoca um 
aumento nos desvios, principalmente quando se utilizam correla 
çoes com duas constantes (3.56 a 3~58). Este comportamento e 
mais acentuado para a equação de van l,aar do que para a UNI,-
•QUAC. As corrEüações com três const.antes ( (3.59) a (3~63)) dão f 
em geral, melhores resultados que as com duas, sendo que a cor~ 
relação {3.60}, em particular, mostra-se mutto promissora: os 
valores de li}; e LlT são, neste caso, rr,ui to próximos dos 6"""i,7 e /i'! 
')?rópr:l.os 11 • Est.e comportamento é encorajador pois; qunndo se tra 
ta de dados isotérmicos, os parâmetros npróprios 11 , obtidos pelo 
método da máxima verossimilhança~ são os que minimizam os des-
vios em T, P, x e y. Assim, poder-se-ia esperar uma piora consi 
derável na representação destes dados ao se empreg-arem os para.-
metros calculados a partir das correlações. Esta piora, no en-
tanto, não é muito grande (sendo mínima para a correlação(3.:o9)). 
3.3.3. Exe.mp.to de ap-t-tc.aç.ão: e..o.t.{.ma.t-éva de pon.to de. azeo:t!r.op~a 
Um exemplo de aplicação de correlações de Yi em cál-
culos de maior precisão é a estimativa de pontos de azeotropia4 
Os cálculos de equilíbrio devem ser, neste caso, o mais preci-
sos possíveis, pois o azeótropo etanol-água está muito próximo 
do etanol puro e pequenos erros podem levar ao seu 1'desapareci-
mento 11 • 
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A título de ilustração, utiliza-se nestes cálculos a 
equaçao UNIQUAC (3.49), com parâmetros dados por (3.60). A esti 
matíva do azeótropo é feita através de cálculos de ponto de bo-
lha, variando-se o valor da fração molar da fase líquida (x) 
até que a fração da fase vapor (y) a ela se iguale, dentro de 
uma tolerância I x 1-y1 1 -t ~ 10-4 • azeo ropo 
Quando se deseja determinar pressão e composição do 
azeótropo numa certa temperatura 1 utiliza-se algoritmo de pres-
são de bolha. Para se calcular '1' e x=y a determinada P r utiliza-
se algoritmo de temperatura de bolha. Estes algoritmos estão 
descritos no apêndice 8. 
Os resultados obtidos para algumas T e P estão indi~, 
cados na tabela 3.8. Para o cálculo das pressões de saturação 
{P~) podem s<o:r errrprrgadas as equações de Antoine 1 Prost-Kalkwarf ou J. 
Abrams·-Hassaldi-Pransni tz. (vide apêndice 6). 
A utilização de valores de P~ coerentes com cs dados 
de equilíbrio l.íqu.i..do-vapor que servem de base às correlações 
empregadas é particularmente importante neste sistema 1 pois pe-" 
quenas variações no valor predito de P~ podem provocar até mes-
mo o udesaparecimento11 do azeótropo 1 como menciona o primeiro 
parágrafo deste ítem. 
Infelizmente, sao poucos os dados de azeotropia dis-
pcniveis na literatura que podem ter sua consistência testada. 
Muitas vezes reporta-se apenas os valores de P, T, x e y dopo.!?. 
to de azeotropia. Outras referência utilizam métodos experimen-
tais em que y nao é levantado. Dos dados disponíveis de azeobD 
pia, apenas o de Vrevsky{79) 1 T=74,791)C, podem ser submetidos 
ao teste da equação da coexistência com resultado favorável 
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TABELA 3.8~ Estimativa de pontos de azeotropia 
~--~---;Teste -de~-----,-----,----,---,-----r-----~ 
Refe Consioo:: ,exp. Tcé!.lc. Pexp. Pcalc. 1 rência -~ .~. ,~exp. ~.cac. 
1------+-t'"-ê'-''n:.:,cc:oi:.::'::_ ~L'.~c"-)-+ ( °C) (rnmHSJ)_ (_rmxt!!.9:.Lr':=-Y __ -~~-"-~---
79 39' 76 ( 1) 131,4 134,0 0,9552 0,8990 
79 54,81 ( 1) 275,9 279,1 0,9145 0,8930 
56 362,0 0,9720 
1-----1-------1 60 ( 1) 355' 2 r--------1 o' 8989 
103 354,6 0,9490 
1-- r---------~+----~-----t----!1------~----~ 
+ 79 74,79 (1) 654,0 643,2 0,8965 0,8908 
1-----+------i-------t------+-----je----+----1-~--
4 ( 3) í'8, 17 
1---------+·----l-----1 
107 78,15 
e-------+------+----1 
78,30 111 
1-------+----+-----l 
112 78,12 
141 (4) 78f30 
142 (4) 78,18 
143 (4) 78,13 
144 (4) 78,10 
0,8933 
0,3943 
0,894 
78,17 760 ( 2) 0,8950 0,8941 
0,8947 
0,894 
0,8945 
0,894.0 
(1) Utilizado algoritmo de cálculo de pressao de bolha: fixado 
T, calcula-se P e y=x. 
(2) Utilizado algoritmo de cálculo de temperatura de bolha; fi-
xado P, calcula-se T e y=x. 
(3) y nao foi nedido: não e possível o teste da consistênda dos 
dados 
(4} dados apenas para o azeótropo: não é possivel o teste da 
consistência dos dados. 
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(vide tabela 3.8). Assim, fica prejudicada uma análise quantit~ 
tiva da precisão do algoritmo aqui descrito~ De qualquer forma, 
este procedimento não apresenta problemas de convergência. 1 po-
dendo ser útil desde que se tenha em mente as restrições expo_~ 
tas acima~ 
3. 3.4. Cii.tc.ul:..o de coet1c.i_en.:te.õ de ati..vidade a dJ..iu.lç_ão 1nfJ1n.Lta 
ly~) 
_,_ 
"' Os valores de y, podem ser obtidos a partir da equa-
L 
Ção; 
\
y. pt 
.tny1 =RT b ~
x.P. 
J. ' 
(3.54) 
Levando ( 3. 54) ao limite, para x1 -~"· O e y i + O, che-
ga-se, at.ravés da regra de l'HÔp.ital, a: 
[ s ( ) J 
P. dv. 
J -' ~ -- + 
l,s d. ~' } .. ~ 1.y.,x.=O 
J_ J. 
(B .. -v~') (P-P8 )+o p~ 
11 -l l 12 J 
RT 
(3.64) 
As derivadas (dy. /dxi) _0 , a T ou P const.ant:es, l. XirYi-
estão descritas no apêndice 
00 
Na tabela 3.9 estão os valores de yi calculados por 
este procedimento, comparados com valores da literatura e valo-
res obtidos a partir da equação UNIQUP~C, com parâmetros dados 
por (3.60}9 Fica evidenciado o risco que se corre ao se extra-
polar a equação de y para o 
00 UNIQUAC 
res y. 1 sao, para o , 
00 
cálculo de yi. Neste caso, os valo-
etanol, superiores aos calculados e 
aos reportados na literatura. 
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TABELA 3~9: Coefj.cientes de atividade à diluição infinita(y,) 
• l 
T ( °C) i co, CalcuTãdcr;;,; literaturc '1', UNIQUA.C~ Yi (ll 7 i (z)ri (3) 
- -
1 3,94 4,1227 4,94. 
30 " "---" - -"-
2 2,47 2,4322 2,67 
"-
--" 
1 4 t 57 - 5,54-
40 . r----"-" ------
1 2,56 
-
2,61 
-
1 5,11 5' 0115 5,57 
50 ----
2 2,80 2,4985 2,67 
--1--- --
1 5,49 - 6,04 
55 -· 1--- --
2 2/71 - 2,59 
-- ·-- --
1 5,60 5,6104 6,39 
70 
2 2,57 2,5229 2,58 
1 5,88 5' 88 30 6,11 
90 
2 2,23 2,4701 2,51 
OBS: i=l, ctanol; i=2, água 
(l) calculado pela equaçao (3.64) 
(2) conforme Pemberton e Mash(4 ) 
(3) calculado pela equação UNIQUAC 
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00 Os valores calculados de y 1 mostram-se senslveis às 
P~ adotadas. No entanto, o fator que mais influência tem na de-
~ 
- 00 -t,erminaçao de y i sao as derivadas dP/dx (ou dT/dx) que aparecem 
nas expressões de dy/dx (vide apêndice 3). O cálculo destas de-
ri vadas tem, em geral, duas complica(~ões sérias: Em primeiro 1 ~ 
gar, a maioria das referências não traz dados experimentais dos 
componentes puros, o que torna necessárias extrapolações nem 
sempre seguras. Em segundo lugar~ quando os dados analisados a-
prescntam grande espalhamento, a determinação destas derivad;;.ts 
por qualquer método (gráfico, 11 spline 11 , etc) torna-sE~ pouco 
confiável. 
Est.es fato:res podem induzir erros consideráveis nos 
00 
valores obtidos para y i 1 s·e nã.o se tomarem os cuidados devidos. 
3.3.5. EJ.d:.imo;;t-Lvo. do exc.e.s.t>o d~ entalp-t.a da L0le. llo._y.-üja {ti_E!_~ 
patt-t.(Jt de. 'dado.b~ de. eqyJ.lZb!r__.io l1qu.Ldo-v.g.po!L 
O cálculo C.e HE a partir de daà.os de equilÍbrio (e 
vice-versa) é teoricamente possível a partir da relação: 
bH (2.2a) 
En.tretant.o, verifica-se na prática que os modelos 
atualmente exist.entes não sao capazes êe representar sat.isfnto-
riamente HE e GE ao mesmo tempo(20,34,62), devido às limitações 
das teorias das soluções citadas no item 3.2. 
Assim, as equações atualmente disponíveis para 
quando derivadas conforme (2.2a) 4 não dão, em geral, estimati-
vas satisfatórias de HE. 
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Com efeito 1 para o par etanol---água 1 este procedimcn·~ 
to nao é satisfató:rio. Por exemplo 1 os valores de I-IE estimados 
a part,.ir do modelo UNIQUAC resultam muito Iraiores que os dados 
experimentais da referência( 50). Note-se que, para esta rnistu·· 
r a, os valores de f.. H são pequenos quando comparados, por exe.m·· 
plo, com as entalpias de vaporização~ 
Assim 1 em programas de simulação de processos de se-
paraçao, o usual é utilizar equaçC•es independentes para !i_E e 
'§E, quando não se despreza de vez a ent.alpia de mistura. Uma 
vez que 
!_!E(50) 1 
se dispõe, para o par etanol·-água, de correlação para 
válida entre 5°C e 110°C 1 este é o procedimento adotado 
neste trabalho (vide item 4) . 
Deve-se salientar, no entant:o, qn.e a abordagem pro·-
posta por Skjold-Jç)rgensen e colaboraeiores (62) {vide item 3.3.2), 
para o modelo UNIQUAC/UNIFAC, pode ser alternativa interessant~e 
num enfoque mais acadêmico do problema. 
3.4. CONCLUSVES 
O ponto central deste capltulo é a tentativa de ob--
tenção de correlações confiáveis para os coeficientes de ativi-
dade da fase liquida do par etanol-água. Dentro desta perspect! 
va observa-se, numa primeira triagem, que as equações UHIQUJ,C, 
de van Laar e de Redlich-Kister (quatro-parâ.metros) dão 1 em mé-
dia, os melhores resultados para este sistema. 
Um refinamento destas equações e a correlação ãe 
seus parâmetros em funçãO da temperatura, o que é feito através 
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de expressões simples ((3.56) a (3.63)), dentro de um enfoque 
puramen·te emp!.r:i.co. 
A análise dos resíduos (ynexperimental".-ycalculado) 
permite constatar que os dois parâmetros adicionais da equaçao 
de Redlich-Kister nao se justificam, uma vez que os resultados 
- .. da mesma nao sao significuti varnente superiores aos das outras 
expressOes. Além disto, esta equação não pode ser imcd:Lntament:e 
generalizada para sisteretas multicomponentes~ Desta forma, a con 
clusão a que se chega é que a expansão de Redlich-IZister deve 
ser preterida em favor das equaçoes 1JNIQUAC e de van La2r. 
A comparação de cálculos de temperatura de bolha com 
dados experimentais selecionados previamente confirma esta ob"~ 
servação. Alérn disto, as correlacões testada.s dã.o rer;ultados prÓ 
"' >• --
ximos 1 sendo que a;; de três constantes (em particular a (3.60)) 
mostram-se, em geral, superiores. Nota·-se, também, uma melhoria 
na descrição de dados isobáricos (onde T varia) quando os parâ-· 
metros de y são calculados por (3.60). Conclui-se, assim, que 
uma bon correlação destes parâmetros ern função de T é fundamcn-
tal para que se possa estimar com maior precis&.o o equilíbrio 
líquidv-vapor da mistura etancl-água. 
Restringindo a análise aos dois modelos remanesceu-
tes (UNIQUAC e de van Laar) constata-se que a expressão {3.60) 
dá melhores resultados, tanto para a expressão de van Laar quaQ 
to para a UNIQUAC: 
(1) 
+ Pij 
-1 T .. + (2) Pij 
-2 T (3.60) 
Para estas equaçoes, a expressão (3.60) apresenta-se 
da seguinte forma: 
'l'ABELA 3. 9. Parâmetros de y, em função de T (K) 
l 
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Equação 
UNIQUAC 
l0°C<'r<200°C a21~ ll65-0,103xl0 6T-l··0,575ü0 81'-Z (A-103) 
f---~----- -~---------------------1 
Equação de A12 "" -3,570+3995T-
1
-o, 742xl0 6T- 2 (A-118) 
van Laar 
l0°r<T< 200°C A21~ -0,865+1012'r-1-0,J36xl0 61'-z (A--119) 
~--'--- -----
Não é possível definir, com base nos critérios até 
aqui adotados 1 qual das duas equações (UNIQUAC ou do van LaiJ.r} 
deve ser preferencialmente utilizada. Esta escolha deve obede-
cer, então, a outros critérios, uma vez que as duas expressoes 
se mostram equivalentes. 
;.,._ equacão UNIQUAC tem a vantagem de poder ser faci.l-~ 
mente utilizada em conjunto com a UNIFAC. Est.a Última, como já 
descritot permite o equacionamento de sistemas multicomponentes 
em que não se dispõem de dados de equilibrio para todos os pares 
envolv.:tdos. Assim, uma rotina computacional que utiliza a equa-
ção UNIQUAC é mais flexível e genérica. A primeira coluna de t".e_:: 
tilação de destilarias convencionais 1 onde a alimentação õi?rese~ 
ta concentrações considerf.veis de outros componentes 1 é um exe121 
plo típico da necessidade de se considerar o equilibrio multicom 
ponente. 
Por outro lado, a equaçao de van Laar é matematicamen 
te mais simples. Assim, quando o tempo de processamento é fator 
limitante, é recomendável o emprego deste modelo. 
Um exemplo de cálculo de equilíbrio onde há necessi-
dade de maior precisão é_- a estimativa de pontos de azeotropia. 
O algoritmo aqui desenvolvido se mostra simples e de rápida 
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convergência. Uma melhor análise quantitativa dos resultados,e~ 
tretanto 1 é prejudicada pela carência de dados q-ue possam ser 
submetidos a teste de consistência. 
No cálculo de coeficientes de atividade à diluição 
infinita deve-se ter muita cautela nas extrapolações, devido à 
grande influência du.s derivadas iniciais dx/dT e dx/dP (em 
x1 ""'o e x1""1)~ A influência dos valores de pressão de saturação 
es·timados, aqui como nos cálculos do azeótropo, é considerável. 
E l'... estimativa do excesso de entalpia (H ) a partir 
das equaçoes de GE onfocadas neste trabalho não dá resultados 
quantitativamente satisfatórios. 
Por fim 1 deve-se novamente salientar a carência de 
dados experimentais confiáveis do par etanol-água para tempera-
turas maiores que 90°C {no caso isotérmico). Acím.a desta torn.pe-
ratura, os únicos da.dos que nao foram reprovados no teste da 
cquaçao da coexistência sao medições tomadas a 200°C (referên-
cias ( 40 ) e ( 41 ) ) • Observa-se, assim 1 um granô_e intervalo c"',_e 
temperaturas sem parâmetros de y i confiáveis. p._ disponibilidade 
de conjuntos de dados consistentes neste intervalo muito prov~ 
velmente melhoraria a qualidade do ajuste das correlações aqui 
propostas. 
CAPÍTULO IV 
ANÃL!SE VA INFLUENCIA VE SIMPLIFTCAÇVES VO CALCULO 
VO EQ_UILfBR10 VE FASES I!OS RESULTADOS VA SIMULAÇÃO 
VE COLUNA VE VESTILAÇÃOVE ÃLCOOL ETTLICO 
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Neste capítulo, pretende-se verificar como as simpll 
ficações classicamente utilizadas em cálculos de equilíbrio l,i 
quido-vapor alteram os perfis de temperaturas e 
obtidos na simulação da destilação etanol·-â.gua* A principal çpe_:=::_ 
tão que se tenta responder é; até que pont.o a economia de tempo 
de processamento obtida ao se simplificar as equações de equill 
brio interfere nos resultados da simulação? 
Para t·anto, utiliza--se um modelo de coluna de destila 
çao de pratos, por ser o equipamento empregado nas destilarias 
de médio e grande port.e. 
Como é vist.o no próximo item, os modelos de colunas 
de destilação de pratos existentes na literatura são 1 de forrna 
geral 1 mui to semelhantes entre si. O que muda conforr.te o autor 
é, basicamente,o método utilizado para resolução das equaçocs 
envolvidas. Estas equações são os balanços de massa, energia e 
relações de equilíbrio de fases. Além disto, modelos mais rea-
listas levam em conta que, devido ao tempo finito de contato 
das fases, não se chega a atingir o equilíbrio 
em cada prato. 
termodinâmico 
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As equaçoes dos balanços de massa e energia sao slm-
ples e exatas,nãohavendo qualquer problema para sua solução. 
Os dois pontos mais delicados nest.es modelos são, asslm, o câl-
culo do equilíbrio líquido-vapor e a quantificação dos desvios 
deste equiLíbrio que ocorrem em colunas reais~ 
Sem dúvida alguma 1 a maior incerteza se encontra no 
segundo item. Os métodos de estimativa de eficiência de pratos 
existentes só são quanti·tativamente aceitáveis quando restrit.os 
a casos específicos de geometria de prato, faixa de vazões e 
componentes envolvidos. Por isto, muitas vezes se E.nnprega.m efi-
ciências globaisr com valores estimados a partir da experiência 
acumulada na operação de torres em condições semelhantes à que 
se deseja si:mular. 
:E: int,eressante que, numa tentativa éle abordagem ma:Ls 
rigorosa do problema, set.tilizero eficiê.ncias de prato, no ' -1nve~:: 
das globais, pois as primeiras podem ser rGlacionadas,ao mE~ nos 
em teoria,de forma mais rigorosa com as características geon:ét:J.i 
cas e de operaçao do equipamento~ 
Quando existem imprecisões no cálculo do equilíbrio, 
estas incorreções {o "lixon termodinâmico) terminam por ser jo-
gadas nas eficiências do prato, ao se tentar ajustar os perfis 
obtidos na simulação a dados reais de oper.c.1ção. Este procedime.!_l 
to na verdade mascara as eficiências consideradas. 
Assim, a detecção dos erros decorrentes de simplifi-
caçoes nas relações de equilíbrio é fundamental para que se 
disponha de modelo onde, dentro de limites razoáveis de tempo 
de processamento e capaci.dade de memória, as eficiências sejam 
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consideradas apenas em função da não-idealidade dos estágios. 
Por outro lado, é interessante verificar a economia 
de tempo de processamento decorrente das simplificações nos cá]; 
culos termodinâmicos que não afetam de forma excessiva os resul 
ta dos da simulaçã.o. 
A resolução das equaçoes que compoem um modelo de co 
luna de destilação permite obter perfis de temperaturas e va-
zoes dos componentes em cada fase, ao longo da torre, para a 
' condição de operação que se deseja simular~ 
Estes modelos são estacionários quando a variável tem 
po nao aparece nas equações e transientes quando pcrnütem simu-
lar ns variações que ocorrem ao longo do tempo sempre que a co~-
1 f " b -una so re uma per~ur açao. 
Um aspecto dos modelos estacionários que deve se.r s~ 
lientado é o fato deles não levarem em conta caracte.rfs ticas g~ 
métricas tais como diâmetro da colunaf altura do vertedouro, t~ 
po e arranjo dos distribuirbiBS, etc4 Nestes modelos, o que i.mpoE_ 
t.a são as razões entre fltn:os de liquido e vapor ao longo da 
torre e de calor transferido no refervedor e condensador. Ou se 
ja, não se consideram as dimensões da coluna na simulação (com 
exceçao do numero de pratos) . No case transiente 1 estas caract~ 
rísticas passam a ter importância, pois influem nas taxas de 
acúmulo de massa em cada prato. 
Os modelos de colunas podem também ser classificados 
em duas outras categorias: de ope.raçao e de projeto. No primei-
ro caso, deseja-se determinar que separaçao pode ser obtida pa-
ra certa configuração e hondição de operação. No segundo, deseja-
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se encontrar a config1..1.ração da coluna que possibilita uma sepa-
raçao especificada(l45). 
A maioria absoluta dos modelos descritos na literatu 
ra enquadra-se no primeiro caso. As tentativas de desenvolvimeQ_ 
to de modelos de projeto têm se restring-ido a conf:Lgurações sim 
ples 1 como, por exemplo, os modelos de Ricker e Grens(l45) e 
Chang(l/16) 1 para destilação mul-ticomponenter com uma alimen:ta-
çao e sem ret:iradas laterais. 
Os modelos de operação, ao contrário,admitem config~ 
raçoes complexas, sendo muitas vezes utilizados na solução de 
problemas de projeto, através da simulação de várias configura-
ções até que. se obtenha a sepaJ:-ação desejada. 
f: descrita no p:róxiEtO item 1 de forma sucintu~ a evo-
lução dos modelos estacionários de operação, e um deles é utili 
zado na cinálise ~ que se propoe este cap.i.tulo. 
4.2. REVISÃO BIBLIOGRÁFICA 
Conforme mencionado no item anterior, os modelos es-
tacionários de colunas de pratos da literatura são semelhantes. 
Isto se deve à própria configuração física deste tipo de equip~ 
mente. A divisão da coluna em estágios facilita a descrição ma-
temática do pxocesso de separação~ O enfoque utilizado para con 
siderar o desvio do comportamento ideal que ocorre em pratos 
reais (quando este desvio é considerado) é muito parecido, para 
os diversos autores: adota-se algum tipo de eficiência, relacio 
nada com a cornpos ição de uma das fases. 
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Assim, as equaçoes envolvidas sao praticamente as 
mesmas, quer se trate de coluna de desti.lação, de absorção ou 
de extração líquido-líquido. 
Como já foi dito, as maiores diferenças entre os au-
teres que tratam do tema estão no método de resolução das equa-
çoes. Como se verá adiante, a escolha deste método é de grande 
importância, não só sob o aspecto de rapidez de convergênc.i.a,mlS 
também porque alguns métodos simplesmente não convergerr, para de 
terminados casos. 
Out.ras considerações que podem alterar os modelos, 
embora muitas vezes de forma superficial, dizem respeito aos 
contornos da coluna: aquecimento indireto ou injeção de vapor 
no refervedor, condensador parcial ou total (e com que grau de 
sub-·resfriamento) , reaqueciroento intormediári.o, alimentaçÕ:.,--s mü}..:. 
tiplas, retiradas laterais. Estas variações são, no entanto, ge 
. -
ralmente fáceis de serem implementadas,não acarretando altera-
çoes profundas no modelo. Sempre que o método matemático empre-
gado não permita esta flexihilidade 1 o fato é destacado na re-
visão que se segue. 
As equações envolvidas no modelos de separaçao por 
estágio são as seguintes(147,148,149fl50,151,152): 
Relações de equilíbrio do componente j no prato i: 
K •. 
~,J 
e X. , 
~,J 
(4 .1) 
A equaçao (4.1) supoe equilíbrio termodinâmico en-
tre as fases a e B do prato i. Caso se deseje levar em conta o 
desvio do equilíbrio que ocorre nos processos reais, deve-se 
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introduzir algum tipo de eficiência de prato em (4.1)~ 
Balanço de massa co componente j no prato i: 
L .. + V .. - L. 1 . - V. l . - F .. • O l,] ~,J 1+ 1 ) 1- 1 ) lrJ ( 4 • 2) 
Na equaçao (4.2) os termos L e V correspondem às va-
zoes em cada fase: líquida e vapor para destilação e absorção, 
liquida e líquida para extração. 
Balanço de energia do prato i~ 
( 4 • 3) 
A equaçao do balanço de energia e utilizada nos n~oôe 
los de colunas de des-tilação e absorção. Nos rr;odelos Qe extra~· 
çã.o, torna-se dispensável a resolução de (4. 3), exceto quando 
se queix.·a calcular os valores de calor trocado (Qi), o que e fei 
to depois que se chega à solução~ Isto se deve ao fato de que 
na extração líquido-Lf.quido as temperaturas são especificadas, 
desprezando-se a influência da pressão(l47). 
Equações de restrição das frações molares 
NC 
E 
j•1 
A figura 4.1 mostra o esquema do estágio 
de separação 1 sem retirada lateral, descrito pelas 
( 4. 4a) 
(4.4.b) 
genérico 
equaçoes 
(4~1} a {4.4). A consideração de retiradas laterais ];X)deserfeita 
" !.l i•l 
Li+ I 
(KÍ:i•Í) 
1:1~ 
V; 
!nr.i l 
p ~ 
Fi' Hj I / 1 
----!!>- -+---------tlL. PRATO (i) (.;.i) 
FIGURA 4.1 - Modelo de pratos, sem ret.iradas lateraj_s 
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com facilid.:tc1e, conforme descreve o próxJ.mo item. 
Os métodos existentes na literatura para resolver es 
tas equações podem ser divididos em duas categorias principais: 
métodos de solução em grupo e métodos de solução simultânea. No 
primeiro caso, as equações (4.1} a (4~4) sao divididas er.<. gru-
pos, resolvidos em separado a cada iteração. No segundo caso, 
estas equações sao resolvidas todas de uma vez em cada passo 
do algoritmo. 
A solução das equaçoes do modelo é o conjunt.o de tem 
peraturas e fluxos molares dos componentes em cada fase 1 para 
todos os pratos da coluna. Assim, as variáveis das equações (4 .1) 
a (4~4) são T, Lij e Vij {ou, alternativamente( T 1 Li, Vi, x~jr 
s Xij) • 
Os primeiros modelos de coluna que aparecem na lite-
rat.ura utilizam método de solução em grupo que reúne cts equa-
çoes por estágio, reso1vendo 1 sucessivamente, um esUigio por 
vez. Este método baseia-se r:.o procediment.o adotado por Levlis e 
Matheson(l50) e Thiele e Geddes(l52). 
Posteriormente, surgem métodos que agrupam as equa-
çoes por tipo: a equação (4.1) é substituída na (4.2) e o balan 
ço global de massa é utilizado para eliminar L ou v (conforme 
o modelo) de (4.2). 
As equações (4.1) a (4.4) ficam, assim, reduzidas a 
três:balanços de massa, de energia e restriçÕes das frações mo-
lares. As relações de equilíbrio são incluídas nos primeiros. A 
cada iteração, estes métodos resolvem em primeiro lugar os ba-
lanços de massa, que são linearizados ao se adotarem valores 
iniciais fixos para as temperaturas e volatilidades (!(. . ) • l.J 
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A 
resolução deste sistema linear dá valores ele :x 
- ij (ou v ij ou 
L .. , dependendo do método) 1 que são substituídos nos l) balanços 
de energia e restrições das frações molares r recalculando-~se as 
temperaturas e fluxos molares~ O procedimento, iterativo, repe-
te-se at.é que haja convergência. 
Assim, pode-se afirmar que o que caracteriza os mét.~ 
dos mais recentes de solução em grupo e a resolução em separado 
dos balanços de massa. 
Friday e Srnith(l47) fazem uma análise detalhadas dos 
métodos de soluqão em grupo então existsnt.es. Suas conclusões 
são, resumidamente, as seg-uintes: 
l) Os métodos que resolvem as equaçoes prato a prato 
apresentam sérios problemas de convergência,pri.ncipalmente qua~ 
do há retiradas laterais ou mais de uma alimentação da coluna. 
Este é o caso dos métodos baseados nos procedimentos de Lev;is e 
Matheson(l50) e 'rhiele e Geddes{l52) ,tais como os de Greenstadt. 
e colaboradores(l53), Bonner(l54Jl55), Mcintire e Shelton (156T 
157}, Lister e colaboradores(l49), Ho1land(l48) e Hopper e 
Bailey ( 158) . 
2} Os métodos que resolvem os balanços de lnassa em 
todos os pratos simultaneamente apresentam melhores caracterís-
ticas de convergência6 Este é o caso dos métodos de Friday (159}, 
Grabbe e colaboradores(l60), Bal1(161), McNeese(l62}, Smith 
(151), além de outros posteriores à referência (147), corno os 
de Amundson(l63) e Wang e llenke(l64). 
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3) Independentemente do método de solução dos balan-
ços de massa, os modelos podem ser clussifi.cados conforme a or-
dem de cálculo das temperaturas e vazões globaiS 1 depois de re-
solvidos os balanços de materiais. Os métodos em que se determ:L 
nam as temperaturas em primeiro lugar, a partir das equaçaes 
(4~4.a) e (4~4b) {restrições das frações molares) e, a seguir 1 
as vazoes globais, a partir do balanço de energia (4.3) 1 são de 
nominados de ponto de bolha ( "bubble point '', ou, abreviad.amen-
te1 "mé·todos BP" ,pois utilizam algoritmo de cálculo de ponto de 
bolha para determinação das temperaturas dos pratos. Os métodos 
que calcul2lXll em primeiro lugar as vazões globais, pela soma das 
vazões de cada componente e usam a equ2.ção (4.3) (balanço de 
energia) para determinar as temperaturas são denominados Ce so·~ 
ma das vazões { "sum r ates 11 ) , ou abreviadamente, 11 mé·todos SRH. Os 
métodos de McNeese(l62) e Smith(l51) enquadram-se na cutegorJa 
SR. 'rodos os demais acima citados são BP. 
4) Friday e Smith (147) cott,param as características de 
convergência dos métodos BP e SR, concluindo que os primeiros 
têm comportamento satisfatório para misturas cujos componentes 
têm pcntos de ebulição próximos e os últimos convergem rara :niE. 
turas com pontos de ebulição afastados~ Desta forma, os rnét"CX:bs 
BP são em geral indicados para destilação e os SR para absorçã.o 
e extração. 
As regiões de convergência dos dois métodos, entre-
tanto, nao se sobrepõem, ou seja, existem misturas para as quais 
nem os métodos BP nem os SR convergem para uma solução. 
Canik e colaboradores (165), 14cNeese(l62), Friday e 
Smith(l47) e Holland(l48,166} propõem algoritmos de amortecimento 
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dos incrementos das iterações que ampliam as regiões de conver-
gência dos dois métodos. Ainda assim, persistem situv:.ções em 
que ambos os métodos falham em convergir. 
Tomich(l67) propoe método de grupo que se baseia na 
combinação do-s métodos BP e SR, resolvendo s imul t.aneamente os 
balanços de energia e restrições das frações molar(~S. Desta for 
ma 1 o autor afirma superar os problemas de convergência e·:postos 
acima, sendo o modelo aplicável tanto para problemas de destila 
• ção quanto de absorção. 
Naphtali e Sandholm(l68} propoem algoritno cornput.ad_e 
nal para solução simultânea de todas as equações envolvidas 1 
contornando, assim, a.s dificuldv:.des de convergência dos mõtoclos 
BP e SR. Desta fox·ma, este método é apl:í.ctivel tanto para d(-:sti·· 
lação quanto para a])son;ão 1 não importando a configuração O.a co 
luna. Além disto, o método de Naphtali permite a inserção, de 
forrr.a exata, de eficiências de prato de Murphree. Nos métodos de 
grupo (inclusive o de 'I'omich} a não-idealidade dos estágios ou 
não é considerada ou o é de forma aproximada., às custas do au-
mento da necessidade de memória(l69). 
A desvantagem de um método stmultâneo é a nec:essido.-
de de maior espaço de memória que os de solução em grupo. Este 
espaço é consideravelmente reduzido por um arranjo conveniente 
das equações (4.1) _a (4~4), o que viabiliza a implementação des 
te método mesmo em microcmnputadores. 
O método de Naphtali é utilizado arnpla.roenter ainda 
hoje, na simulação de torres de pratos (vide, por exemplo, a re 
ferência 20 ) ) • 
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A flexib:t.lida.de e facilidade de convergência deste 
método justificam sua utilização~ neste trabalho, na análise da 
destilação etanol-água. 
4.3. MOVELO VE NAPHTALJ E SANVHOLM 
O modelo de coJ.unas de pratos para separaçao de sin-
temas multicomponentes de Naphtali e Sa.ndholm (20, 168) , resolve 
simultaneamente as equaçoes de balanço de massar energia e rcla 
ções de equilDr io, em todos os pratos da cal una. Quando f> e 
agrupam estas equações por estágio d8 separaçaof obtém·-se uma 
matriz de estrutura bloco-·tridiagonal, pois nas equações do pr2; 
to i aparecem variáveis relacionadas apenas com os pratos i+l, 
i e i-1~ 
O método de Newton-Haphson é empregado na solução de:~ 
te sistema de equações. P. estrutura bloco-trh1iaÇJonal do siste-
roa simplifica o procedimento de cálculo e reduz a necessidade 
de espaço de memória. 
Este mêtodo caracteriza-se por sua grande flexibilj__-
dade, podendo ser utilizado em cálculos de absorção e ci.estila-
ção. O desvio da idealidade das soluções em questão pode ser 
considerado de forma rigorosa. Eficiências de Hurphree, alimen-
tações e retiradas laterais para cada prato podem ser facilmen-
te admitidas. 
Na modelagem da destilação deve-se ainda especifi-
car duas variáveis relacionadas com o condensador e refervedor, 
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dentre as seguintes: calor trocado, razao de refluxo, vazoes de 
topo e de fundo, vazões ou frac;ões molares de componente chave 
no topo e no fundo, temperaturas no referve.dor e condensador. 
Pequenas alterações nas equações do estágio do topo 
permitem a simulaç.ã.o de colunas com condensador total ou par·-
cial~ 
A repre1;o;entação esquemática de um prato est.ã indica-
da na figura 4.2~ As variáveis são Lij' Vij e Ti, i=l,N e joc::.l,l~C. 
· ha' Ass:un, N {2NC+l) variáveis na coluna, dever;.do e·-
xistir o mesmo nú.mcro de equações para que o sistema seja ê.etc~ 
minado. Estas equações são os balanço.s de ma.ssa e relações de 
equilíbrio termodinâmico de cada componente e os balunços glo~-
bais de energia em cada prato, num total de N{2KC+l). 
O .método de NevJt.on··Raphson ten a caracterÍr:;·tica de 
acelerar a convergência quando se aproxima da solução~ O aspec-· 
t.o inconveniente deste método é, em geral r a sua. dependência de 
bons valores iniciais para que haja convergência. No caso da 
destilação etanol-âgua, entretanto, verifica-se quer mesmo para 
inicializações dista.nt.es da solução,o método não diver:giu em ne 
nhurn dos casos estudados. 
são apresentadas a seguir as equaçoes que compocm o 
sistema a ser resolvido~ Os elementos do jacobiano, calculaao em 
cada iteração, estão relacionados no apêndice 9. O critério de 
convergência utilizado é que a soma dos quadrados das funções 
discrepância, relacionadas a seguir, seja menor ou igual a w- 2 , 
conforme recomenda a referência (20)~ 
• !:!i +I 
Li+t 
(llhl ,jl 
H'! 
_, 
F 
F; •!:h ·"-----------""1~ PR (') 
--- -r "'-- ATO 1 ~ •• 1·1 ~ 
"'i 
FIGURA -1.2 - Modelo de pratos de Naphtali-Sandholm 
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4.3.2. Balanço4 de.J:0~ 
( 4. 5) 
j = l,NC 
Para 1~~1 inexiste o terw.o Vi-l e para i=N o tor:mo 
A equaçao (4.5~ representa a função discrepância 
balanço de massa; quando o método se aproxima da solução, Hij 
tende a zero. 
4.3.3. BcctaJtç_oh dr_ Er1c.hqia. e Cá!c..u.la de Entcctr_;.La..s 
-- ~------ ·-·~ 
( cL) ( 5V) ,,), L . V L V F E = 1+-·2:: H .. + 1+-:!:. H. -H. -H. -H. -Q. i L. l V. 1 1+l 1-l 1 1 
l l 
i = l,N 
( 4 • 6) 
E1 é a função discrepância balanço de energia~ Para 
1=1 inexiste o termo ni_1 e para i.""'N o t.ermo H~+l. 
O es·tado de referência das entalpias é o de gas ide-
al a O K, e seus valores são calculados segundo o procedimento 
descrito no item 2.4.2.2. 
O calor trocado com o ambient.e nos pratos intermediá 
rios da coluna é desprezado, permanecendo apenas Q1 e QN (calor 
trocado no refervedor e no condensador) . 
4. 3. 4. Retaç.õ eo de_É!l_uUZbt~ü 
i = l,N 
v. 1 J.-
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( 4 • 7) 
Onde Qij é a função discrepância equilíbrio termodi-
nâmico ~ 
As volatílidades (Kij) sao calculadas a partir dare 
lnção (4.8): 
Para i=l, V. 1 =0. 1-
( 4 • 8) 
A equação (4. 7) é derivada a partir da def:Lniçã.o da 
eficiência de Hurphree, baseada na base vapor: 
( 4 • 9) 
onde e a compos:i..ção do equilíbrio e y ij a composiçã_o real do 
componente j no prato i. 
4.4. SIMULAÇÃO VA VESTTLAÇÃO ETANOL-ÃGUA 
4.4.1. Confi-igtUt-aç.ão da Coluna 
A coluna estudada é constituída por 37 pratos, com 
alimentação no prato 12 e retiradas laterais nos pratos 15 e 32 
(onde sai a mistura rica em etanol), todas em estado líquido. o 
condensador e parcial, com razão de refluxo R=L37/v37=237 (vide 
figura 4.3). 
::»s j._-,..---1 L37 
~~--'=--
33 
( ALCOOL \ SL ,<J--1-_:.3~2~ H !ORA TAOOj :3 2 
L <>-- [!"• -~ s1s ,) 
14 
---
13 
12 
1'12 f---
I' 
3 
2 
\L---1 R""RVE00•"1---<> PRODUTO 
I DE fUNDO \.I 
FIGURA 4.3- Coluna de destilação de álcool etilico 
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O objetivo deste trabalho é verificar a sensibilidade 
do modelo, aplicado ao caso etanol-água, a simplificações elas-
sicamente assuraidas no proje·to de colunas de destilação, tais 
como: 
- .fase vapor ideal 
- fase liquida solução ideal 
- calor especifico cons·tante em cada fascrcom/':.H-""'Cpl\T 
- pressão constante na coluna 
- eficiência de prato 100% 
Jl_j)alis a-se tawbém a influência da equaçao de pressao 
de vapor adotada e da adrdssão de parâr.1etros da equação de y 
variu.ntes com a tempe1~at.ura. 
Dentro desta perspe.ct.i.va 1 admite-se que o processo é 
urna destilação binária, embora a configuração da torre seja. pr~ 
pria para a destilação do vinho provenj_ente da ferrr,entaç~~o, que 
é mistura multicomponente. No processo real o óleo fuscl (ál-
cooles pesados) é retirado no prato 15, o álcool hidratado no 
prato 32, os leves (C0 2 , acet.aldeído, acet.ato de etila, etc) no 
topo e o produto de fundo contêm basicamente água, sais minerals 
e pequenas quantidades de ácido acético. 
Urna vez que se pretende analisar a influência das hi 
póteses acima listadas, e não simular a destilação multicomr:o~ 
te, considera-se que a alimentação é mistura binária, com posi-
çao indicada na tabela (4~1}, que corresponde a teor alcoólico 
encontrado em destilarias industriais{l70). 
As especificações de entrada no programa sao: nú-
mero de estágios, eficiência dos pratos, perfil de pressões na 
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coluna, localização da alimentação e retiradas laterais, vazao, 
composição e temperatura da alimentação, vazao e fase das reti-
radas lat.eraís, razão de refluxo e vazão de destiladov 
Os valores especificados estão indicados n<:1 tabela 
4.1 ou nas figuras 4.4 a 4~10& 
TABELA 4.1: Características da coluna 
1) Est.ado termodinâmico da alimentaçào da coluna (prato 12) 
te.-::peratura : 80 °C (liquido subresfriado) 
composição molar : xetanol ~ 0 1 0290 
:xágua = 0,9710 
. fluxo molar 351,19 kgmol/unidaC~e de tempo 
2) Fluxo molar de destilado 0,247 kgmol/unidade de te:mpo 
3) Razão de refluxo 237 
4) Retiradas laterais (fase líquida) 
prato 15 O, 1 kg-mol/unidac'!.e de tempo 
prato 32 11 kgmol/unidade de tempo 
5) Número de pratos 37 (incluindo referveClor e condensador) 
4.4.2. AnâL.L.óe da ln{e.u.ênc.J.a de hÂ..mp-t1áic.aç.Õe.6 adotada!>_ no c.â(: 
c.u.to de c.oiuna.,o de de.6t/.-R.ação, pana a m1.6.tu.Jz.a e;tano.t-â[LUa 
No projeto de colunas frequentemente se adrnitem hip_§ 
teses simplificadoras, principalmente nos cálculos te~ndinâmi­
cos de equilibrio de fases. 
Para os métodos gráficos de cálculo, estas simplifi-
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caçoes sao muitas vezes essenciais: sem elas, tais métodos tor 
nam-se inviáveis. 
Quando se dispõe do auxílio do computador, entretan-
to, estas hipóteses podem ser parcial ou tot.alr;tente eliminacJas. 
A justificativa para que se manter..ham é a economia de espaço de 
memória e de tempo de processamento. Com efeito, quanto maior a 
complexidade do modelo, maior o número de equações não-lineares 
a serem resolvidas e, portanto, maiores as dificuldades de con-
vergência. 
Deve-se procurar, assim, uma solução de cof:1.prorn:i.sso 
nos modelos a serem utilizados. Aqui se pret-ende analisar a se~ 
sibilidade do modelo de Naphtali-Sanàholm, aplicado à destila-
ção etanol-á.gua, frente a ·uma série de simplificações clássi-
cas. Estas émá.lise consist.e na comparação, por um lado, ent.re 
perfis de concentrações e temperaturas obtidas em cada caso e, 
por outro, entre -tempos de processa.mento necessários para se che 
gar ã solução. 
O computador utilizado é um IBM/370. Os ternpos de 
processamento indicados a seguir são compartilhados, sem incluir 
o tempo de compilação. Desta forma, a comparação des·tes tempos 
é apenas aproximada, de valor qualitativo. 
As hipóteses simplificadoras estudadas podem ser re-
sumidas nos seguintes grupos: simplificações nos cálculos de 
equilíbrio em cada fase, simplificações nos cálculos das ental-
pias, admissão de pressão constante ao longo da coluna e de es-
tágios ideais {de equilíbrio termodinâmico). 
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A figura 4.4. mostra os resultados obtidos para cada 
um dos casos: pressão de 1,315 atm, constante, e pressão de 1,5 
atm no refervcdorr diminuindo de O~Olatm/prato. 
Observa-se claramente que a variçiio de P afeta de 
forma sensível os valores de temperatura obtiàos. As composi-
ções, entretanto, praticamente não variam~ A pouca sensibili 
dade das composições em relação à pressão é provavelemnte devi-
da a um cfeit.o compensatório entre as influêncL:'is de T e P so-
bre x e y. 
Os tempos de processamento sao equivalentes nos dois 
casos {1 e 2 da tabela 4.2), uma vez que a pressão é especific~ 
ção de entrada do programa. A sitt1açâo seria outra caso se 
adotassem relaçÕ<~s de perdn de carga em cada prato em função 
das vazões e geometria (como sugere a referência (171). Este 
proced.imento, entretanto, não é usual, pois implica em altera-
ções substanciais no modelo 1 uma vez que as caracteristicas geQ_ 
métricas dos pratos passam a inteferír nos resultados (além 
de se introduzirem várias equa~ões não-lineares, cor;";. prova·~ 
vel aumento das dificuldades de convergência) . Os modelos 
normalmente empregados na simulação estacionária admitem im.-
plicitamente que a separação obtida em cada prato será atin-
9ida na torre real. O dimensionamento dos pratos e feito 
11 a posterioriu, já levando em conta os resultados da simula-
çao. 
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TABELA 4o2o Resultados da simulação da coluna 
N9 Tenpo de ~alor troc~ Calor troce 
Caso (1) i! e proccss21.men lo no refei do no concl~~ i te- to(sdeCPU) !vedo r ( Ecal/ pador {Hcal; 
"UÇC€5 (3) ~n. de tern;x) Un.dc tempo) 
-
l)P=l,5 al,latm(fjg 4.4) 
11=70% (2) 38 257r63 0,8148 0,5454 
texrnodi.nâmica sem sim 
Pl_if~es -
-
2) P=l, 315atm,cte ,( Hg. 4. 4) 
n=?O% 34 2 39' 9 8 0,7845 0,5406 
terrr.odinâmica sem 
simnlificações 
3) P=l1 315atm,cte, ( fig. 4. 5) 
n=70% 29 152,42 Of7278 0,5532 
r:r=~p T+H 0 (liquido e 
--
·- vapor) 
·-·-- -
-
---·-
4) P=l,5 a l,latm(fig.4.6) 
n=70% 13 263,83 o' 8175 0,5454 
entalpia de mistura da 
fase líguida desprezí-
vel ( lll:"'"'Ü) 
-- --
5)P=l,315atm (fig.4.7) 53 279,19 0,7511 0/5407 
n=70% fase va.'ÇX]t' .idoal 
-
6) P=l15 ;;d1 latm (fig.4.8) 
n=70%, parâmetros UNI 31 212,40 0,8149 0,5456 
QUAC constantes can T 
- ··~" 
7)P=l,315atm(fig. 4.9) 
n=70%, fase liquida 5 31,81 0,7946 0,5453 
ideal (Yi=1) 
8) P=l,S a1,1atm ( fig. 4.10) 
nE;:50%, termodinâmica 24 165,16 o' 8142 0,5462 
sem simplificações 
-
9)P=1,5 a1,latm(fig.4.10) 
n=100%, termodinâmica 25 167,31 o' 8148 0,5449 
sem sirr.plificacões 
(1) para todas os casos, parte-se do mesmo valor inicial 
{2f n=eficiência de r.1urphree (admitida constante na coluna) 
(3) tempo compartilhado, sem incluir o de compilação(estes valo-
tempo res indicam apenas ordens de grandeza, uma vez que o 
de processamento é compartilhado). 
157 
O calor trocado no refervedorr calculado no final da 
simulação, mostra-se sensível à hipótese de pressão constante 
{vide tabela 4.2). J·ã o calor trocado no condensador praticume!!: 
te não varia 1 em todos os casos analisados. 
As-sim 1 pode-se afirmar que, para a mistura etanol-
água, deve-se considerar uma variação estimada de P prato a pr~ 
to, quando se desejam valores de T mais realistas. Se o intereE._ 
se maior e com relação aos perfj_s de composição, cntre-tanto 1 a 
, hipótese de P constante é satisfatória, desde que o calor ·troc9. 
do no refervedor não precise ser calculado, num primeiro momen-
t:o, com precisão. 
Na figura 4~5 estão indicados os perfis de terr'.pe:ratu 
ra e composições qua.ndo se calculam enta.lpias de forma termodi-
namicamen·te exata (vide item 2.4.2.2) e quando :>e admite que os 
valores de H são dados por: 
com 
e 
com 
,.L 14 :::: 
-" 
L H •• 
-l,J 
H':' = 
-J. 
L B. . • X, • 
~l,J l,J 
L 
= Cp .• T. 
- J l 
NC 
;: 
j=l 
v H .. = 
-J., J 
v Cp .• T. 
- J l 
(4.10a) 
(4.10b) 
(4.10c) 
(4.10d) 
Pode-se ver que, mesmo admitindo calor específico 
constante em ambas as fases - hipótese mui to forte os 
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FIGURA 4.5 - Influência de simplificação no cálculo das ental 
pias 
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perfis de T, x e y praticamente nao se alteram. o calor trocado 
no condensador e refervedor, entretanto 1 sofre alteração sensí-
vel (vide casos 2 e 3 da tabela 4.2) ~ 
Por outro lado, a diminuição do tempo de procmosarneE: 
to é perceptível, embora, de forma geral 1 es·te valor não seja 
excessivamen·te elevado para nenhum caso estudado. Desta manei-
ra, esta hipótese pode ser considerada para este sistema, desde 
que o custo de processan:ento seja questão mui·to significativa 
e a precisão no cálculo do calor trocado não influa decisivaw.en 
te na análise fei~~. 
A figura 4.6 mostra a influência da E:.ntalpia de rr'cis-
tura da fase líquid2. O exame da figura confirma que esta variá 
vel não é significativa para misturas etanol-água. 
A comparação dos casos 1 e 4 da tabela 4.2 mostra 
que o calor trocado também pxati.camente não se alt-era. li.lém dis 
so, os tempos de processamento nos dois casos são da mesma or-
dem de grandeza. 
4. 4. 2. 3. S..t.mpi-i~açô t-ê no e~.C.cut'.o do e.qu.J.tZbJtio~ .teltmodJ.nâ.nJJ.~.o­
fia.6e vapolt 
Na figura 4.7 está o resultado da simulação 
se considera a fase vapor constituida por gases ideais. 
quando 
Os perfis apresentam-se ligeiramente distintos, indi 
cando ser perceptível o errointroduzido por esta simplificação. 
A análise da tabela 4.2 mostra que a hipótese deva-
por ideal não diwinuiu, neste caso, o tempo de processamento(vi 
de casos 5 e 2) • 
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FIGURA 4.7- Influência do desvio da idealidade na fase vapor 
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4. 4 . 2. 4. Simpt.-i.Qi C'~aç Õ e..s no c.ã..C.c.u.i.o do !01 uLtZbn.Lo .te.nmo d-in â:m.[c.o-
--- ·----·-·- ---------
-~:'_"' :1-Zq~ 
Observa~-se, em primeiro lugar, a influência dos par!:: 
metros adot.ados da equação do coeficiente ele atividade. Utili 
za-se a equa.çao UNIQUAC, e seus parâmetros (aij) são ac:mitidos 
respectivamente constantes (com os valores da referência (34)) 
e variáveis, de aco:t'do com as equações (ll.~-102) e (!,_·~103) . Os re-
sultados aparecem na figura 4.8 e na tabela 4.2 {casos 6 e 1) f 
respecti vame.nte. 
Analisando a figura 4. 8 pode-se antecipar a irr,portâ.!:_ 
cia de bons valores dos coeficientes de atividade para o cá.lcu-
lo preciso das temperaturas e composições i tanto assim qtle a 
adoção de parâmetros aij variáveis com T modifica sensi veln:Ente 
os perfis obtidos~ 8 interessante notar que, ao con·t.rár:io dos c~ 
sos já vistos até aqui, nes~ca análise pela primeira vez a com-
posição e temperatura dos prc:·~tos de topo se alteram de rnane.ira 
considerável. 
Uma vez que a utilj_zação de parâmetros variáveis com 
T nao aumenta o tempo de procE.~ssamento (vide tabela 4. 2, casos 
1 e 6) 1 conclui-se que é inteL-e~sante a adoção destes iJarânGt.rc:s. 
A hipótese de solução liquida ideal, para misturas 
etanol-água, é certamente ruim 1 dado o grande desvio da ideali-
dade deste sistema. Esta afirmação e confirmada plenamente pela 
figura 4.9 e casos 2 e 7 da tabela 4.2, onde se admite fase lí-
quida ideal (yi=l). 
A análise da tabela 4.2 mostra que esta hipótese é 
muito interessante do ponto de vista da redução do tempo de com 
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FIGURA 4.8- Influência da variaçao dos parâmetros UNIQUAC com 
a temperatura 
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putação (o número de iterações necessárias cai de 38 para 5) ,de 
vida à grande diminuição do caráter não-linear do sistema de 
equações que compõe o modelo da coluna. Além disso 1 o calor tro 
cado no condensador e refervedor não se mostra muito 
ao valor de y i~ 
A observação da figllra 4.9, entretanto 1 deixa claro 
que esta hipótese {yí=l) não pode ser feita pnra este sistema, 
sob pena de se incorrer em sérios erros. 
4. 4. 2. 5. !'JúüncJM ri_e_ p!Ul:to 
Na figura 4 .10 e tabela 4. 2 -- casos 1, 8 e 9 --- com 
param-se os perfis obtidos admitindo eficiência de Murphree ba-
seadv.s na fase vapor (equação ( 4. 8) ) constantes ao longo da t.or 
re e iguais a 70%, 50% e 100%, respectivanente. 
Fica clara a importância destas eficiências para o 
c5.lculo realista das temperaturas e composição da torre. 
Note-se que, ao contrário das composições, as tempe-
raturas dos pratos de topo nã.o se mostram muito sensíveis a va-
riações nas eficiências de Nurphree. O mesmo ocorre com o calor 
trocado no refervedor e condensador. 
4.5. CONCLUSVES 
As conclusões a que se chega neste capitulo 
resumidas na tabela 4.3. 
estão 
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TABELA 4. 3. Simulação da destilação e·tanol-água em coluna de 
pratos - Análise da sensibilidade do modelo a sim-
plificaçõcs 
.---------,,------------,r------------
1 
Hipótese 
simplificadora 
Alterações nos re-
sultados da simula 
çao 
Recomendações 
1---------+--------~r--------------l 
alteração sensível considerar um perfil de 
pressao constante apenas no perfil de pressoes invariantes na 
na torre 
1-------
cálculo de ental 
pias por: 
l.-ó:U,.x, ,(ou y,J,) e 
l --J.J lJ ...._ 
o Tij~PjTi+Hj 
(i=pratoi j=comp2_ 
T e no fluxo de ca .. - coluna 
lor calculado para 
o refervedor'-----t-------------------
pequena 
nos perfis 
e y 
alt.eracão 
de'1'
1
,X 
só adot.ar esta hipôtese 
quando nao houver neces 
lt - sen<:: .fvel sidade de grande preci -· a erncao ::;,..<.-
> 
nos fluxos de calor sao nos cálculos dos flu 
calcul<idos ( condensa d 1 - xos e ca or dor 0 refr.:)rvedor) 
nente) 1-"'="-----+------------t--------------
calor de mistura 
da fase liquida 
desprezivel 
nao há alterações 
sensíveis nos resul desprezar ô.HL 
("'n0H;=.L~=--O'-') ____ +t::;a~d""-'os ______ l--------------j 
fase vapor: gases alteração sens5'.vel nao adot.ar esta hipÓ'ce-
1-'i"d'-'e=a-"i"s'-------+-'n-"o"-c">--"P·c:'e"r'-f"·"-i'§ de T,xe y se , 
fase liquida:par~ 
net:rc:s OOy indepen-
dentes de T 
fase líquida: roi~ 
tura ideal(y = 1) 
é patente a importância 
de cálculos precisos de 
alteração sensível y(é o termo 
nos perfis de T, x fluência nos 
de n::!ior in 
resultados, 
e Y. 
distorção completa 
dos perfis de T, 
x e y 
dentre todos os analisa 
dos), considerar par&m~ 
tros der;e.ndentes _de T __ 
nao adotar esta simpli-
ficação em hipótese al-· 
guma 
Além das conclusões da tabela 4. 3,verifica-se trunbém 
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que o modelo apresenta grande sensibilidade face a alterações 
nas eficiências de Murphree adotadas. Pica clara a importância 
de se terem valores adequados desta eficiência para que os per-
fis obtj.dos na simulação sejam satisfatórios. 
Uma observação final que deve ser feita ner;te capÍt.::!_ 
lo é que o modelo de coluna utilizado neste trabalho {com dois 
componentes e 37 pratos) pode ser implementado em microcomputa-
dor de 64 Kb. Já um programa p&ra misturas com até cinco compo-
nentes em colunas de até 40 pratos, ocupa cerca de 90 Kb dE~ me-
mória, necessitando-se, neste caso, de microcomputador de maior 
pm~te. De qualquer forma, o uso deste tipo de equ.i.pament.o na sJ. 
mulação digital de colunas é perfeitamente viávelj o que :reduz 
o custo de processamento praticamente ao custo homem-hora do 
operador~ Isto amplia consideravelmente as possibilidades de 
utilização :rotineira de técnicas de modelagem e sinmlação vi.san 
do o projeto e otimização de equipamentos {neste caso específi-
C01 a torre de destilação do etanol) e processos. 
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CAPÍTULO V 
SUGESTDES 
são list,ada.s a seguir algumas recomendações para o 
prosseguirncnto deste trabalho: 
No que diz respeito ao método da equaçao da coex:i.stên 
cia (para o teste da cons~_st6ncia termodinâmica ou para o cálcu 
lo da composição da fase vapor, quando esta não é medida expe-
rimentalmente) ( dev(-;:-se analisar a possibilidade do uso de méto 
do numérico de integração que permita a utilização simultânea 
de todos os dados experimentais. Sayegh e Ver a ( 4 5) afi.rmarn que 1 
para esta equação, tais métodos conduze.-m a dificuldaclcs de con-
vergência. De qualquer forma, esta questão merece ser estudadü 
com maior profundidade~ 
No ajust.e dos parâmetros do coefici.ente de. atividade 
do par etanol-água em função da ternperatura 1 podem ser testadas 
outras correlações além das oito aqui analisaUasf pois neste en 
foque empírico são infinitas as possibilidades à.e correlação.N~ 
te-se, por outro lado 1 que a carência de dados experimentais 
acima de 90°C certrunen.te prejudica o ajuste. Trabalhos experi-
mentais de levantamento de dados de equilíbrio {principalmen-
te nesta faixa) seriam certamente muito bem vindos. 
No que se refere à simulação da torre de destilação, 
ficam várias recomendações. Em primeiro lugar, é fundamental a 
comparação dos resultadoS do modelo com dados de planta. O 
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ajuste dos perfis obtidos na simulação aos dados reais permiti-
rá certamente conclusões de interesse a respeito das eficiên-
cias de prato da coluna industrial4 
Como já foi visto, a influência do coeficiente de 
atividade nos cálculos do equilíbrio desta mistura é muito gra~ 
de~ Assim, não se recomenda a adoção de aproximações lineares 
ou polinonüais da volat.ili.dade (:Kij =y ij/xij) ero função da temp§_ 
ratura na simulação do reg:Lme estacionário da coluna~ Entretan-
to, no caso transiente, os tempos de processamento são muit"o 
mais elevados, o que torna imprescindivel algu.ma simpliU.cação 
na ternoclinâmica do rr,odelo. Neste caso, cabe um estudo mais de-
tido de algum tipo de simplificação que não afete de forma defi 
nitiva os resultados obtid-os e que, por outro la.do, reduza o 
te..mpo de processamentov 
Por f:i.m, fica a sugestão de se utilizar iD. mctodolo-
gia seguida neste trabalho na análise de outros pares, alén~ do 
etanol-água, presentes no processo de destilação do á.lcool. 
Para a simulação da primeira coluna de destilarias convencio-
nais (alimentada com o vinho) é de grande importância a disponl:_ 
bilidade de correlações termodinâmicas confiáveis para todos os 
pares que tenham dados de equilíbrio levantados. Para os demais, 
resta a alternativa de utilização do modelo L~IFAC. 
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AP~NDICE 1 
VEVUÇÃO VA EQUAÇÃO GERAL VA COEXJSTtNCIA 
Conforme o procedimento indicado na rcfer&ncia (25) , 
é deduzida inicialmente a equação da coexistência para um s.i.ste 
ma binário bifásico. A seguir, esta equaçã.o é estendida para 
,sistemas multifásicos, multicomponentes. 
Os critérios de equilibrio para um sistema constitui 
do dos componentes (1) e (2) com duas fases (a) e (B) sao: 
Ta ~ Ts ~ T (A.l) 
P" 
-
Ps ~ p (A. 2) 
·a ·S (A. 3) f ~ fl 1 
·a ·s (A. 4) f ~ f2 2 
Se considerarmos cada fase isoladamente da outra, p~ 
demos expandir as fugacJ.dades em função de três vari5veis inde-
pendentes; escolhendo T, P e a concentraçilo do componente (1), 
teremos: 
~(' Ln f~) dT +(" Ln f~) dP Ja~lccn-:-f-=-~) dx ~ 
dT P,x BP T,x '\ dxl T,P l 
\H~-!'!~1 ("~) \' .tn f~) ~ z dT + - dP - dx1 RT RT Ô x 1 (A. 5) 
186 
(A. 6) 
(A. 7) 
(A. 8) 
Onde H~= entalpia molar de (i) u T e no estado ffi gás 
ideal. ~ importante salientar que as equações (A~5) a {A.8} sao 
válidas para cada fase, independentemen-te de estar ou nao em 
equilíbrio com outras. Se tivermos duas fases em equillbrio, en 
tão serao apenas duas as variáveis independentes(conforme are-
gra das fases de Gibbs), ou seja, conseguiremos relacionar y 1 e 
x 1 , com P e T,. 
Igualando (A.5) a (A.6) e (A.7) a (A.8), temos: 
(A. 9) 
e 
(A. lO) 
-a =Ci -!3 Onde H1 e v 1 sao calculados para x 1 , T e P e H1 e 
Vf para y1 , Te P. 
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(A.9) e (A.lO} sao duas equaçoes diferenciais que d~ 
vem ser satisfeitas sirnultaneamente. Assün, podemos comb:i.nã-J.as 
de forma a obter uma equaçao di.ferencial com três variáveis. Lem 
brando que para cada uma das fases do sis·tema em consideração 
é válida a relação de Duhem: 
= o (A.ll) 
e 
= o (A.l2) 
Multiplicando (A. 9) por x1 , {A. 10} por x2 , somando 
as duas eguaçoes e substituindo as relações(A.ll) e (A.l2) 1 con 
(A.l3) 
A equaçao (A.l3) é denominada equaçao geral da coe-
xistência, para sistemas binários, bifásicos. Colocando dP em 
Uma vez que, para o equilíbrio binário bifásico a v~ 
riância do sistema é dois, podemos escrever P=P(yl,T), pois T e 
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y1 sao independentes; desta forma, a equaçao (A.l4) é uma dife-
rencial exata (função de ponto), e portanto: 
(A.l5) 
e 
(A.l6) 
onde o subscrito (a-B) indica que as duas fases coexistem em 
equilÍbrio. 
Uma vez 
Temos 1 substituindo (A.l5) e (A.l6} em (A.l7): 
(A-18) 
A equaçao (A.l6) é denominada equaçao isotérmica da 
coexistência, enquanto que a (A.l8) é a equação isobárica da 
coexistência, para sistemas binários. 
No caso do equilíbrio líquido-vapor, toma-se a como 
a fase líquida e B como a fase vapor. A equação (A.l6) pode ser 
reescrita como: 
(
ay1) = 
ap T 
(A.l9) 
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V L Onde Z e Z sao os fatores de compressibilidade das 
fases vapor e líquida, respectivamente. A equação (A.l8) pode 
ser reescritu como: 
(A.20) 
Desta formn, para se obter y d.::.1dos P e x (T=cte) ,ba§_ 
ta integrar a equação {l-~.19), e para se obter y dados T e x 
(P=cte}, basta integrar a equação (h.20). 
Cumpre salientar que o raciocínio desenvolvido acima 
pode ser generalizado para o caso de E:_ componentes distribuídos 
por 1T fases. Igualando para cada componente i as fugacidades 
entre as ~ fases, obtemos ~-1 equações do tipo da equação{A.l3): 
(A; 21) 
Onde a e B são duas fases quaisquer, xi e yi as fra-
çoes molares de (i) em cada uma delas e o subscrito x1(xjxk} si;;r 
nifica que tcdos os x1 sao constantes, exceto xj e xk, onde k é 
o componente eliminado (ou seja,já se utilizou a relação 
n 
1- L x1 , i;;!k) ; analogamente para y. i:=l 
Assim, tem-se n ('U-1) equaçoes como (A. 21) relacio-
nando (n-1)~+ 2 variáveis, quais sejam, T, P e xifk" Resolvendo 
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estas equaçoes simultaneamente, podem-se eliminar n(~l-1) - 1 va 
riãveis, resultando uma equaçao diferencial envolvendo n+3-4l va 
riáveis. A partir desta equação, a diferencial de quülquer uma 
das variáveis pode ser expressa como função das n+2--flí variáveis 
remanescentes. Por exemplo, se tivermos tun sistema tecrnário (n:::.:3)f 
bifásico(f.=2), poderemos estabelecer relações tais como: 
(A. 22) 
A resolução do sistema de equaçoes diferenciais par-
ciais acopladas (A .. 22) permitiria o cálculo de y 1 e y 2 (e y 3 ) a 
partir de valores medi.dos de x1 r x 2 (e x 3} 1 a "r e P constantes. 
APílNDICE 2 
ANÃLISE VA ESTABILIDADE VA INTEGRAÇÃO 
VA EQUAÇÃO ISOBÃRICA VA COEXISTENCIA 
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Neste estudo segue-se o procedimento matemático des-
crito nas referências (26) e (28) r onde é abordada extensivamen 
te a equação isotérmica da coexistência. 
Neste ítem será enfocada a equação isobárica da coe-
xistência (equação (2.13)), para sistemas sub-críticos. 
O objet.ivo desta análise é a determinação do sentido 
a ser adotado na integ-ração de ( 2 .13) 1 uma vez que os pontos de 
inicialização x1 ==y 1;:::o, x1=y1=1 e x~z = y~z são singularülades do 
tipo~- Neste caso, conforme as referências citadas, a integra-
çao deve proceder de um ponto instável.:_ para um estável, 
que haja convergência. 
A equação em questão é a seguinte: 
dT 
1 
RT2 
y1 (y1-1) (x1Ffi+(1-·xl)H~-!!L] 
(y1 -x1 ) [l+y1 (a.tn~j';ay1 )T,P] ' (P)cte. 
Por conveniência roatemática 1 transforma-·se a 
ção (2.13) em: 
1 
RT2 
para 
(2 .13) 
equa-
(A. 23) 
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Portanto: 
(A.24) 
A equação (A~24) é diferencial não-llnear, da forma: 
com: 
.<'!:i .. M ( X â ) 
dx N(x,y) 
(A.25) 
(A. 27) 
Na singularidade x=x
5
, y=y 
5
, temos M=N=O. 
Para se estudar a natureza da singular:i.dade 1 deve-· 
se transformar a equação (-A.25) em um sistema linear, analisan-
do-se então a estabilidade deste sistema. Assim, verifica-se 
qual o cC?mportamento de {A~ 25) frente a pequenas perturbações do 
tipo: 
com u,v + 
{
yx __ = Ys + v 
xs + u. 
O para x + x e y + y"". s o 
(A.28) 
Isto é feito expandirido Me N em série de Taylor, ao 
redor da singularidade: 
M = O + :HI -(x-x ) 
dx 5 
a 
2M 2] 
- (y-y ) 2 s 
ay 
+ aM(y-y ) 
óy s 
+ o (3) 
a 2M 2 ----' (x-x ) (y-y ) + 
dxdy 8 5 
(A.29) 
3M 
1'<1 = -u + 
3x 
com: 
Ou seja, substituindo (A.28): 
32M uv + 3 2iJ'l 
axay &y J 
A expansao de N é análoga. 
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o (3) 
Desta forma, a· li.nearização na singularidade e: 
rs ~ c.u + d.v (A. 31) 
Ns = a.u + b.v 
a= (~t (A.32eü 
b =(5~): (A. 32b) 
3x c ~c~!~ (A .32c) 
d 
= u~): (A.32d) 
A análise dos auto-valores Àl e À2 do sistema (A.31) 
indicará a natureza da singularidade, conforme mostra a tabela 
(A .l) • 
Os valores de a, b, c e d para a equaçao (A.32) sao 
indicados a seguir: 
(A. 33a) 
195 
(I> •• 33b) 
-v ·-v anl an2 3!'!L a (-1 Tl { [ ( ··V r ( -V; ( )' c = y (y -1) H u-H + x ·- (1-x )\·- · --- J I . + l 1 1 2 1, 1' ' ' 
· ox1 ox1 ax1 o:X: 
(A.33c) 
(A. 33d) 
Na eqnaçao (l-J.. 330.) já se substituiu a expressao 
_a_[~ (-l/T) 1 =Oi válida no equilíbrio binário 1 
ay1 ax1 P 
bifásico, 
uma vez que dados x 1 e P est.á definido o estado do sistema, ou 
seja, dado P, T==T(x1 ) ,'apenas. 
Nas singularidaCes as expressoes (A.33) toma~ a se-
guinte forma: 
a = -R (A. 34a) 
b = R (A. 34b) 
c = o (A. 34c) 
c = o 
39) x~2 == y~z ~ neste ponto ( ~)az = O 
dXl p 
a = 
d = o 
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(A. 34d) 
(A. 35b) 
(F,. 35c) 
(A. 35d) 
:. fa (-1/T)]az = o l a x1 P 
(A. 36a) 
(A.36b) 
{A. 36c) 
(A, 36d) 
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muito próximo de 1~ 1-1esmo para pressoes mais elevadas, nunca se 
constatou que ca 
De qualquer forma, como esta análise é teórica, será 
consideradastambém a situação em que I<O~ 
l~o: sistema nao azeotrópico ou com azeótropo de máxima 
T: [' (-1/T)]
1 
< O 
ax1 p 
- Se 6.>0 
Qp.ando- I>O {vide equaçao A.39) 
ab-bc>O e a+d<O + o ponto é um nó estável 
Quando I<O 
ad-bc<O + o ponto é uma sel~(~empre instável) 
Se ~= O (ou seja 1 I>O) 
a+d<O + o ponto é ma nó estável 
29 Caso: sistema com azeótropo de minima 
- Se 11>0 
Quando 1>0 
ad-bc<O ·r o ponto é uma sela (instável) 
Quando I<O 
T:[ô (-lJT)Jl > O 
ax1 P 
ad-bc>O, a+d>O +o ponto é um nó instável 
- Se ô=O (logo, I<O) 
a+d>O + o ponto é um nó instável 
:iii)Azeótropo: az az [' (-1/T)Jaz = 0 ~ =yl ' 
a xl p 
' ' 
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(A.40) 
onde: Paz= -R[l+y~z(_a_t_n_c~I)az J= -b 
3 Y1 T,r 
(A.41) 
-4c (A. 42) 
19 caso: Azeótropo de mínima 1': =O; · 2 >O r
à H/T )] az [' 2 ( -1/T )J az 
a x 1 P ax1 P 
az Se PAZ<O (ou seja, I>O- vide equaçao A.39)! 
19) j P~~! > / Qaz 1-+ 11>0, aâ-~bc>O, a+d>O + o ponto é um nó estável 
29) I Paz I<! Qaz! -+ 6 <O, a+d<O -+ o ponto é um foco estável 
39) !Paz!=IQazl?- b.=-0 1 a+d<O -·>-o ponto é um nó estável 
se pa2 >0, ou seja, I<O {vide equaçao A.39). 
fi>Or a+d>O o ponto é um nó instável 
29 caso: Azeótropo de máxima T:[a (-l/T)]az =O;[d 2 (-l~T)]az <O 
axl p a xl p 
Se Paz <O (ou seja, I>O), Ll>O, ad-bc<O +o ponto é uma 
sela {sempre instável) 
Se Pa2 >0 (ou seja, I<O). 
19) 1Pa2 1>1Qazl ,6>0, ad-bc>O o ponto é un n5 instável 
29) !Pa2 !<1Qazl ,6.<0, ad-bc>O, a+d>O+ o ponto é um foco instável 
39) [Pa2 I=!Oazl ,!J.=O, .;a+d>O +o ponto é um nó instável 
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Na figura A.l estão resumidas as conclusões obtidas 
acima. 
Conforme já meucionado,para que haja convergência a 
cquaçao da coexistência(2.13) deve ser integrada de um ponto de 
instabilidade, em direç.So a um ponto estável. 
Observando-se a figura A.l, verifica-se que, quando 
I=l+(8 .tn~i";ay1 >T,P>O, o sentido da intesrração é o indicado pe·* 
las setas, das :tenmeraturas Uecrescentef!.· 
No entanto, se I <O, chega-se a situaçõe~; absurdas r 
onde dois pontos extremos da curva T-x são inst.áveis, o que im-
plicaria na impossibilidade de convergência na integração de 
{2.13). Isto faz ver que a condição I>O é intrinseca RO eguili·· 
brio binário, bifásico. 
12 CASO I SISTEMA NÃO-AZEOTRÓPlCO 
p 
{I) INSTÁVEL 
(2} ESTÁVEL, SE DO 
INSTÁVEL,SE 1(0 
2" CASO) SISTEMA COM AZEOTROPO DE MIN!MA T• 
T (I} 
p 
(3} 
--....<-'V' 
(2} 
(!}INSTÁVEL 
(2) ESTÁVEL,SE l>O 
INSTÁVEL,SE I< O 
(3}1NSTÁVEL 
3~ CASO l SISTEMA COIII AZEOTROI'O DE MAX! MA T • 
(3) 
(I) ESTÁVEL 
(2}1NSTÁVEL 
(3) ESTÁVEL, SE 1)0 
INSTÁVEL,SEHO 
FIG. A. I - 085' AS SETAS INDICAM O SENTIOO DA INTEGRACÂO 
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APl::NDICE 3 
VEVUÇÃO VAS VERIVAVAS (3 YJ/aT) p NAS SINGULARIVAVES ONVE SE FAZ 
NECESSÃRIO INICIALIZAR A INTEGRAÇÃO VA EQUAÇÃO ISOBÃRICA VA 
COEXISTENCI A 
i) Dedução de (dy1/dT)
0 (componente 2 puro: x1=y1=0): 
Da equação: 
(2.13) 
E utilizando a regra de l'Hospital, vem: 
(A.43) 
(A. 44) 
, P=cte (A.45) 
iU Dedução de(dy1/dT)
1 (componente 1 puro: x1=y1=1). 
Utilizando a regra de l'Hopital, a partir de (2.13) 
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(A.46) 
Ao se adota_r a equação virial sé.rie P 1 truncada no 
seg-undo termo, vem: 
(A. 4 7) 
( 
dy 1)
1 
=(dx1) 1 + 
d'l' dT 
, P=cte (A. 48) 
~ az .. az az 
:ü.i) Deduçao de (dy_1 /dT) 1 para um azeotropo de máxir.ta T (x.1 =y1 ) 
Da equaçao (A.28) pode-se ver que: 
(A.49) 
dx du 
E para x -t- x
5 
e y + y 
5
: 
v (A. 50) 
u 
Logo, substituindo (A.28) em (A.SO): 
cu + dv (A.Sl) =----
au + bv 
203 
No azeõtropo, os valores de a, b, c e d sao dados por(A.3G); 
lembrando que daz~o: 
v cu 
= ----
u au + bv 
a v 
----
b u 
c ---~o 
b 
(A. 52) 
(A. 53) 
LeroJJrando ainda que 1 no azeótropo ,a = -b (vide (A. 36a) e 
(A.36b)), temos, 
(-=r v c o --- -- = u b (A. 54) 
1± vi 4c v + b-
ou seja: = {A. 55) 
u 2 
Substituindo (A. 51) e (A. 52) em (A.65), vem: 
(A. 56) 
Mas, no azeótropo de máxima T r d ( -l~T) < O, logo: 
[ 
2 ] az 
axl p 
(A. 57) 
e: 
= -+ + (A.58) 
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para que haja estabilidade (vide conclusões do apêndice 2). 
Portanto, V1 + (,ç/::l.Z /Paz) 1 >l (A. 59) 
Ent.retanto, para que a fase líquida seja estável, a derivada 
dy/dx deve ser positiva em toda a faixa de concentrações. 
Assim, comparando-se (A. 59) e (A. 56), tendo em mente que 
dy/dx > O, conclui--se que a única solução possível para (A. 56) 
-e: 
ClY - l+ 1+----' 
(
d )az 1 ( ~az,') 
dx 2 Paz 
(A.60) 
Portanto: 
(A. 61) 
APf::NDICE 4 
DEDUÇÃO VE TERMOS VA.S EQ.UAÇVES (2.12) e (2.73) 
IISOTERMICA E ISOBÃRICA VA COEXISTENCIAl 
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. I ( a z v) = ? ' 
l aYl 'r,P 
admite-se válida a equaçao virial série P, trun 
cada no 29 termo: 
V BP z -.].+ 
RT 
P a B 
=- ---
•V ii)(-"-"-_"--'~1 ) = ?; válida a equaçao (2.19) 
ayl T,P 
(2.19) 
(A.62) 
(A. 6 3) 
( 2.21) 
Na referência (120), encontra-se deduzida a expres-
sao: 
(A. 6 4) 
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(.A. 65) 
2P (2.22) 
RT 
com 
Com: 
APllNDICE 5 
CORRELAÇOES PARA O SEGUNVO COEFICIENTE VIRIAL IB) 
Para os componentes puros: 
0,1385 
o ,1445- º' 33 
Tr. 
~ 
- ---2---
Tr. 
~ 
fll) = 0,0637 + 
Tri = 
0,331 
2 Tr. 
-~ 
0,008 
T 8 
ri 
0,0000)7 
T 8 
ri 
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(A. 6 7) 
(A.69) 
(A.70} 
(A. 71} 
Para o coeficiente cruzado (B 12}, usam-se as rela-
çoes (A~67} a (A.7l) com as seguintes regras de mistura: 
1 
.T ll,. 72) 
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(A. 7 3) 
2 
(A. 74) 
(A. 7 5) 
(A. 76) 
Os valores de ai, bi e kij pode1n ser encont.rados, pa 
ra uma série de substânciast na referência {32). 
ii) Correlação de Hayden_::_O'Connell 
Onde a contribuição das moléculas 
n° daquelas 11 ligadas 11 ou '1 dimerizadas 11 , e: ij 
(A. 77) 
"livres" e 
(A. 78) 
(A. 79) 
Com: 
(0,94- l-· 47 
T~~ 
~J 
*' llij (o' 74 
0,85 
-(~r~~ 
~J 
1,015 ) 
- (~-;:;~)' 
~J 
(B ) l E [ l e (1500nij/T) '] químico ij = Joij" ij -
Onde 1 
e 
l 
= --
= 
!J.'~' ~J 
T.k 
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(A.80) 
(A. 81) 
(A. 82) 
(A.83) 
(A.84) 
(A. 85) 
Os parâmetros das correlações (A.80) a (A.85) e suas 
regras de mistura podem ser encontradas nas referências (33 e 34), 
assim como as modificações para ácidos carbcxilicos. 
íii) Derivadas do segundo coeficiente virial dos componentes pu 
ros em relação a T (dBii/dT) 
- Equação de Tsonopoulos 
dB.. (O)' 
--"-" =(f + 
dT 
( 1) ' f + (A.86) 
• 
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com 
(o) ' 0,33TCi Ü 1 277T;. 0,0363T~. O ,004856T~, 
+ l + 
l + l f = 2 1'3 T4 T9 T 
(A. 8 7) 
(l), O ,662T~. 
f = ------, l 
'l-'3 
(A. 88) 
+ (A.89) 
- Eguação de Hayden-0' Connel~ 
(A.90) 
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AP8NDICE 6 
EQUAÇDES VE PRESSÃO VE SATURAÇÃO: ph [mmHgl. r• [K) 
i) Equação de lmt.oine 
tn Ps A B (A.91) = -
o T~'+C 
etanol ( l) : A = 18,9119; B = 3803,98i c = -41,68 
águec (2) A = 1813036; B = 3816,44; c = -46,13 
ii) Equação de Fros·t-Kalkv;rarf 
l Ps A oglO = 
B 
+ - + c log10 
'f 
etanol (l) A=26,6992; Bc,-3017 ,6: C=-5,9837; D=0,3295 
água (2} : A=21,9004; B=-2868,5; C=-4,4070; D=0,3526 
iii)Equação de Abraros-Massaldi-Prausnitz 
.ttt P 5 = A + Bs + C in T 5 + D'l'5 + E (T 5 )- 2 
T 
(A.92) 
(A. 9 3) 
-5 
etanol(l) :A=32,4874; B=--7217,00; C=0,9077; D=-0,03949; E=2,622xl0 
água(2) :1,=26,2561; B=-7176,33; C=0,33426; D=-0,01753; E=l,07lxl0-S 
Parâmetros de Antoine: referência (42) 
Parâmetros de Frost-Kalkwarf e Abrams-Massaldi-Prausnitz: re 
ferência ( 140) 
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APilNDICE 7 
AJUSTE VOS PARÃMETROS VE y EM FUNÇÃO VE T(K}: 113,15'T'473,15 
i) Equação UNIQUAC (3.49) 
i. i) a 12=517-l, G6T 
a 21=-765+3 ,19T 
i.ii.) 
i.iii) 
i. i v) 
i. v) 
i. vi) 
i.vii) 
a 12=-697+0 1 216xl0
6T-l 
a 21=1623-0,432xl0
6T-l 
6 -1 8 -2 
a 12=-1318+0,662x10 T -0,781xl0 T 
6 -1 8 -2 
a 21=1165-0,103xl0 T -0,575x10 T 
a12=765-l,52T--50 1 6 in •.r 
a 21=-17074-5,83T+3362 Ln T 
6 -1 
a 12=7488-0,208x10 T -1188 ln T 
6 -1 
a 21=7917-0,757x10 T -913 ln T 
i.viii) a 12=48l-l, 61T+653l'.r-
1 
6 -1 
a 21=2543-1,26T-0,595xl0 T 
(A. 9 4) 
(1L95) 
(A. 96) 
(A. 9 7) 
(A.98) 
(A. 9 9) 
(A.lOO) 
(A.lül) 
(A.102) 
(A.l03) 
(A.104) 
(A.l05) 
(A.106) 
(A.107) 
(A.108) 
(A.l09) 
ii) Equação de van Laar (3.15) 
i i. i) 
ii.ii) 
ii.iii) 
ii.iv) 
iLv) 
J.i. Vi) 
i i~ vi i) 
H.viii} 
A12=ü,537+0,0575T
0
'
5 
A21-2,23-0,0711T
0
•
5 
A12--5 ,31+0 ,0363T-O ,470xl0-
4 Tz 
A21=1,05+0,922xlü-
3T-0,369xl0-ST 2 
A12=-3,57+3995T-
1
-0,742xl0GT-z 
A
21
•D,865+1012T-l-O,l36xl0 6T-z 
A12•-60,6-0,328xJO-\•+l2,60 Jén T 
-2 A 21=-2,96-0,436xl0 T+0,923 in T 
-1 A12•81,2-4324T -11,4 in T 
- -1 A21•15,3-54bT -2,19 ln T 
A12•13,7- 0,156xl0-lT-22G7T-l 
A21•2, 45-0, 305xlü-
2
·.r-l59T-l 
lli) Equação de Redlich-Kister (4 parâmetros (3.20}) 
iii.i} A•558+0,720T 
B•-54,B-0,567T 
c=-4ll+l,40T 
D=309-0,934T 
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(A.llO) 
(A.1ll} 
(A.ll2) 
(A.ll3) 
(A.ll4} 
(A.ll5) 
(A.ll6} 
(A.ll7) 
(A.ll8) 
(A.ll9) 
([Ll2Q) 
(A.l21) 
(A.l22) 
(A.l23) 
(A.124) 
(A.l25) 
(A.l26} 
(A.l27} 
(A.128) 
(A.l29} 
iii.ii) A•ll52-0,118x10 6T-l 
B•-510;·88 355T-l 
C•665-0,202xl0GT-l 
6 -1 D=-420+0,138x10 T 
' ' ' ' ' . ) A•2.64+29, 6'I'O' S J_J_J_. J_J_J. 
B•l71-22,71'0,S 
C=-948+55,0TO,S 
D=671-36,9TO,S 
i i i. i v) A=-168 8+ 12 1 5'1'-0 , O 150'1'2 
B•l0l7-6,20T+0,0072T2 
C=-396+1,32T+0,0001Tz 
D='-7 57-3, 29T+Q I 0030T 2 
iii.v) A=-487+0,113xl0 7T-l-0,232xl0 9T- 2 
B•l32-0,401xlü 6T-1+0,909x10 8T-z 
C=li7l-0 1 587xl0 6T-l+0 1 715xl0 8T-z 
D•-312+ 55892T-1+0,l53x10ST-z 
iii.vi) A=-20194-10,1T+4198 in T 
B=9648+4,51T-1963 in T 
C•-297+1,4GT-23,1 in T 
D=4649+1,34T-878 in T 
iii.vii) A•24768-0,l40x10 7T-1 -3400 in T 
B=-10070+0,608x10 6T-l+1376 in T 
C•-6697+0,198x10GT-l+1060 in T 
D=-l598+0,202xl0°T- 1+l70 tn T 
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(A.130) 
(A.l3l) 
(A.l32) 
(A.l33) 
(A.l34) 
(A.135) 
(A.l36) 
(A.137) 
(A.l3(l) 
(A.139) 
(A.l40) 
(A.14l) 
(A.l42) 
(A.143) 
(A.l44) 
(A.l45) 
(A.146) 
(A.l47) 
(A.148) 
(A.149) 
(A.l50) 
(A.l51) 
(A.152) 
(A.l53) 
~ii.viii) A=4650-4,54T-0,774xl0 6T-l 
6 -1 B=-1947+1,86T+0,358xl0 T 
C=-430+1,42T+3506T-l 
6 -1 D=-571+0,197T+O,l66xl0 T 
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(A.l54} 
(A.l55} 
(A.l56} 
(A.l57} 
APÍ::NDICE 8 
V! AGRAMAS VE BLOCOS VE ALGORITMOS VE 
CÃLCULO VE PONTO VE BOLHA 
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i) Cálculo de temperatura de bolha (dados P e x, determinan-·se 
T e y); baseado na referêncitJ (34): 
rP,x,N,.6.T 
,/ T,.y 
(valores iniciais) 
s~oo I 
I=l,N 
I K(I) (T,P,x,y); Vide obs9 z I 
I YP(I}=K(I)*x(I) I 
s S+YP(I)j 
I SL=ALOG (S) .I 
SL;l0- 4 "' I l,N 
> L 
' 1 
• I y (I) =YP (I) /S _j-
( 
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> 
'I' f .Y 
I=-~l,N ( res u.l tndos) 
Ú'(I) (;NhT,P,xf_ 
Gii)~YP 
)jvi.de obs<>i) 
(I) 
-j SS=SS+K(I) ~x(I)_j 
--c=ssr~oc; (SS) 
-
-
-
1' (SSL--SL) *T/ (S.SL -·T*SL/ (T+6T)) 
Obs: 1} N = número de componentes 
2) K(I) = volatilidade {equação 4.8) 
3} T = intervalo de T para o cálculo de derivadas por di 
ferenças finitas (normalmente 1°C) 
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ií} Cálculo de pressao de bolha {daclos T e X 1 determincun-·se P 
e Y) b . " f • . ; fl.:~eao.o na re -erencla. ( 3 4) ' 
P ,y (valores iniciais) 
E(I) (T,P 1 x,y); vide obSa 2 
YP(I)=K(I)*x(I) 
Obs: 1) N == número de componentes 
2) K(I) = calculado por 4.8 
> 
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l~Pf:ND ICE 9 
ELEMENTOS VA MATRIZ JACOBIANA VO MOVELO VE NAPHTALJ 
As variáveis envolvidas sa.o: L .. , v .. e T~ 
.:LJ lJ ...._ 
i} Derivadas do balanço de massa (equação (4.5}): 
o nele { 1' 
para j~k 
ó = j,k o, para j;'k 
i = prato · 
o. -J ,k 
L S. L .. 
__,._~_ 
L2 
l 
j,k =componente 
NC 
L.=- L: L, ·i 
l ~-1 l,J 
r 
3M .. 
_2,_;L_ =o 
àLi-l
1
k 
3M .. 
l,J ::::: o 
õTi-1 
NC 
V.= l: V .. 
l j=l ~,] 
(A.l58) 
(lc.l59) 
(A.lGO) 
(A.l61) 
(A.l62) 
ii) 
aM .. 
_--.1:-_.t...::L ;::: -
avi-l,k 
8Mi . 
____ (] ___ ;::: 
dLi+l
1
k 
-~L= o 
dVi+l,k 
Derivadas do balanço 
a E. 
6. k 
J ' 
de energia 
a H~ 
{equação 
L (1 s~) l +~ ·l 5 i L = ---- 2 H. 
aL. k Li d Li ,k 
-l L. 
l, l 
220 
(A.163) 
(A.l64) 
(A.l65) 
(A.l66) 
(4.6)): 
(11.167) 
(A.l68) 
(A.169) 
(A.l10) 
(A.l71) 
dE, 
~ 
----= 
a E. 
" = 
n. J ' ~+--, ;_ 
-
v 
a ll_i-1 
dVi-l,k 
d!.f~+l 
----·-
a L. +1 k 
l ' 
3E. L d!!i+l l 
= 
-
3Ti+l 3T. , J lT, 
= o 
As dm: i Vétdas 
As derivadas 
dH 
3T sao 
calculadas por diferentes 
an 
T quando '"""""""" = Cp) 
I d T ' 
L 3H. l 
(e também ã <L+ ) sao 
Li+l ,k 
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(A.l72) 
(A.l73) 
() •• 174) 
(A.175) 
f.ini-
também 
calculadas por diferenças finitas. Quando se despreza l:.!iL, en-
t.retanto 1 estas derivadas podem ser obtidas por: 
das 
3HL 
_, 
= 
3L. k 1, 
Uma vez 
v 
dll_i-1 
e 
avi-l,k 
3L. k 1, 
L 
H. k ~
3Li 
NC 
E 
j=l 
L ] (H. , x. . ) 
-l,J l,J 
( L. · L ) ~HL2 -i,j 
i 
(A.l76) 
(A.177) 
que ~~V é admitida igual a zero, as deriva-
são dadas por: 
222 
anv v NC ( v. !! . k Hv j) -i --~ l: __:;,_,j_ (A.l78) = __ t_:_,_-
av. k v. j=l v2 -1, l, 1 ~ 
iii} Derivadas das relações de equilÍbrio (equação (4~6)); 
aa. . v. n. [ ('K. ·) -~ = _1_~ K. ,ó. +L .. __ lU -
élL L. J..,J Jrk l,J êiT..,. 
i,k 1 l,k 
n . L. . [ (a K. . )~ = _.2::_~ K, .+V. _ _2_{..} -6. + 
L. l,J l av. J,k 
l l,l( 
a Q. . 
_.=12., d.J_ = o 
a Li-l,k 
8Q .. 
_,_1 ,_, l = o 
a T. 1 1-
aa .. l,J 
(
ó. - vi-l,j) 
J ,k v 
i-1 
K. .L. . J --~~1 
L. ~ 
(1'..179) 
(A.lSO) 
(A.l81) 
(A.182) 
(A.183) 
(A.l84) 
(A.l85) 
a Q. . 
J.., J = o 
aTi+l 
a Qi_,j_ -· o 
avi+l,k 
3 K .• 
As derivadas __ ..l::..L.J. 
aL. k ~, . 
por diferenças finitas~ 
a Kirj 
' a T 1 
223 
(A.l86) 
(A.l87) 
3 K. 
e 
_ ___1::_, __ .1 sao calculadas 
av. k >, 
